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Teil I
Allgemeiner Teil
Kapitel 1
Einleitung und Zielstellung
1.1 Einleitung
In den letzten Jahren sind das Interesse und die Möglichkeiten, komplexe ﬂüssige Systeme
und in ihnen ablaufende Reaktionen zu verstehen und zu modellieren, deutlich gewachsen
[13]. Das liegt einerseits an den ständig steigenden Computerressourcen und deren Ver-
fügbarkeit, vor allem aber an der Entwicklung und Implementierung neuer Methoden und
Ansätze aus der Physik und der theoretischen Chemie [4]. Diese Entwicklung ist eng mit
der Erkenntnis verbunden, dass in der Natur viele Reaktionen in Lösung erfolgen und die
Wechselwirkungen mit dem Lösungsmittel Wasser von großer Bedeutung sind. Ihre Auf-
klärung führt unmittelbar zum besseren Verständnis biorelevanter Vorgänge und zu einer
möglichen Übertragung auf künstliche Systeme. Das Interesse an der Modellierung solcher
Systeme ist sowohl in medizinischer und pharmazeutischer Richtung als auch hinsichtlich
umweltrelevanter bzw. industrieller Aspekte sehr groß. So sind beispielsweise die Entgiftung
von Abwässern aber auch die Rohstoﬀgewinnung aus wässrigen Lösungen weitere Gebiete,
für die ein umfassendes Verständnis der ablaufenden Prozesse notwendig ist. Ein wesent-
liches Problem bei der Beschreibung solcher Systeme besteht bereits in der Vielfalt der
möglichen Spezies, die bei wechselnden äußeren Bedingungen von unterschiedlichen Stof-
fen gebildet werden können. Ebenso entscheidend für die Untersuchung von Lösungen ist
1
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Abbildung 1.1: Zusammenhang zwischen Systemgröße und Qualität bei einer computerge-
stützten Berechnung
die Berücksichtigung des Lösungsmittels und der damit verbundenen Wechselwirkungen.
Prinzipiell gibt es zur Beschreibung des Lösungsmitteleinﬂusses eine ganz Reihe unter-
schiedlicher Methoden, die sich hinsichtlich beherrschbarer Systemgröße und Qualität der
Ergebnisse deutlich unterscheiden (Abb. 1.1) [5]. So liefern die theoretisch anspruchsvol-
len korrelierten Rechnungen (correlated interaction, CI; coupled cluster, CC [6]) zwar die
genauesten Ergebnisse, sind jedoch für komplexe Systeme aufgrund des Rechenaufwandes
nicht anwendbar. Ähnlich genau bei wesentlich geringerem Rechenaufwand sind Verfahren,
welche auf der Dichte-Funktional-Theorie (DFT [7]) beruhen. Mit ihrer Hilfe ist es bereits
möglich, Systeme mittlerer Größe (500-1000 Atome) realistisch zu beschreiben. Für die
Berechnung noch größerer Systeme vernachlässigt man immer mehr elektronische Eﬀek-
te und nutzt semiempirische und kraftfeld-basierte Methoden (molecular mechanics, MM
[8]). Es ist jedoch heutzutage kaum noch möglich, eine klare Qualitätsreihenfolge der Me-
thoden zu erstellen. Abhängig vom betrachteten System und den zu berechnenden Größen
können kraftfeldbasierte Rechnungen bei wesentlich geringerem Rechenaufwand an die Ge-
nauigkeit vergleichbarer DFT-Rechnungen heranreichen. Eine weitere Möglichkeit ist die
Verbindung von Vorteilen mehrerer Methoden über Hybrid-Modelle (QM/MM [9, 10]), wo-
bei das zu untersuchende Teilchen quantenmechanisch und das umgebende Lösungsmittel
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molekülmechanisch beschrieben werden. Der Nachteil eines solchen Ansatzes ist die will-
kürliche Festlegung der Grenze zwischen QM- und MM-Teil des Systems und kann unter
Umständen zu signiﬁkanten Abweichungen führen. Die explizite Betrachtung aller Lösungs-
mittelmoleküle ist jedoch bei allen Methoden der limitierende Faktor, denn durch jedes neu
eingeführte Teilchen vergrößert sich die Anzahl der zu betrachtenden Wechselwirkungen
und der damit verbundene Rechenaufwand. Die Einbindung der Lösungsmittelumgebung
durch implizite Methoden, wie z.B. mit Hilfe des Continuum Solvent Models, führt zwar zu
einem deutlich verringerten Rechenaufwand, doch ihre Verwendbarkeit zur Beschreibung
speziﬁscher Wechselwirkungen ist stark eingeschränkt. Grundsätzlich hängt die Qualität
der Beschreibung kondensierter Systeme von der Festlegung des theoretischen Niveaus und
der gewählten Systemgröße ab.
Amine stellen eine Stoﬀklasse mit außerordentlicher industrieller Bedeutung aber auch ho-
her biologischer Relevanz dar. So sind Struktur und Reaktivität sowohl von Peptiden und
Proteinen als auch von Nukleinsäuren durch die Gegenwart von Aminfunktionen und de-
ren Wechselwirkungen charakterisiert. Entscheidend für die auftretenden Wechselwirkun-
gen ist das freie Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms, welches unter anderem in der Lage ist
in wässrigen Systemen ein Proton zu binden und der Aminfunktion basischen Charakter
verleiht. Die Größe der Basizität wird dabei sehr stark von den Wechselwirkungen zwischen
Lösungsmittel und Aminfunktion beeinﬂusst [1113]. So ﬁndet sich kein linearer Zusam-
menhang zwischen experimentellen Werten der Basenstärke in wässriger Umgebung und
den Werten, die aus Berechnungen in der Gasphase erhalten werden können [12, 14]. Sehr
deutlich kann dieser Eﬀekt bei der Basizitätsänderung von methylsubstituierten Aminen
beobachtet werden. Anstatt des erwarteten linearen Anstiegs der Basizität beim Über-
gang von NH3 zu Mono-, Di- bzw. Trimethylamin infolge des positiven induktiven Eﬀektes
der Methylgruppen [15], ﬁndet man eine parabelähnliche Abhängigkeit (Abb. 1.2), welche
durch zusätzliche Hydratationseﬀekte bedingt ist.
In der Literatur ist eine Vielzahl von Untersuchungen mit Aminen beschrieben. Experi-
mentelle Daten zu Hydratationsenergien [16, 17] und pKB - bzw. pKA-Werten [14, 1822]
in den unterschiedlichsten Lösungsmitteln stehen zur Verfügung. Auch computergestützte
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Abbildung 1.2: Protonenaﬃnität von Aminen in Gasphase und wässriger Lösung [14]
Untersuchungen sind mit den unterschiedlichsten Ansätzen publiziert [16, 2326]. Verfolgt
man die Literatur seit den ersten experimentellen Arbeiten von H. C. Brown [19, 20] aus
den vierziger Jahren des letzten Jahrhunderts, stellt man nicht nur ein immenses Inter-
esse, sondern auch eine Reihe oﬀener Fragen in diesen Arbeiten fest. Ein Konsens aller
Arbeiten ist dabei, dass die +I-Eﬀekte der Alkylsubstituenten eine Erhöhung der Basi-
zität bewirken, während sterischer Anspruch der Substituenten, entropischer Anteil und
elektrostatische Eﬀekte dem entgegen wirken [2732]. Die Berücksichtigung und Wichtung
der einzelnen Eﬀekte ist jedoch in den jeweiligen Arbeiten sehr unterschiedlich. Die große
Zahl an Methoden, mit denen dieses Problem bereits untersucht wurde [16, 17, 24, 26],
zeigt deutlich, dass die bisherigen Ergebnisse trotz der Berechnung auf sehr hohem theore-
tischen Niveau das System nicht vollständig beschreiben können. Dabei ist allen Ansätzen
gemein, dass das umgebende Wasser nur implizit [24] oder in geringer Zahl (1-10 Mole-
küle) [16, 17, 25, 33] betrachtet wurde. So zeigten Bruge et al. [33] mit Rechnungen an
Ammoniumion-Wasserclustern (1-5 Wassermoleküle), dass die thermodynamisch stabils-
ten Konformationen bei einer Berechnung eines größeren Ammoniumion-Wassersystems
(64 Wassermoleküle) [34] nicht permanent existieren. Es existiert viel eher ein dynami-
sches Gleichgewicht in der Hydratationssphäre des Ammoniumions, welches zusätzlich zu
den erwarteten vier Wassermolekülen ein weiteres wesentlich mobileres einschließt [34].
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Diese Struktur wird in keiner der Rechnungen mit wenigen Wassermolekülen gefunden, da
sie kein energetisches Minimum darstellt. Doch gerade diese Solvatationseﬀekte scheinen
entscheidenden Einﬂuss auf die Basizitäten der Amine zu haben.
1.2 Motivation und Zielstellung
Ziel der Dissertation ist es, Aussagen über die Wechselwirkungen von Aminen und ihren
protonierten Spezies in wässriger Lösung anhand von moleküldynamischen Rechnungen zu
treﬀen. Dazu werden methyl- und ethylsubstituierte Amine und deren korrespondieren-
de Ammoniumionen in Lösungsmittelboxen untersucht. Zum Vergleich sollen Ammoniak
und das entsprechende Ammoniumion ebenfalls betrachtet werden. Im Vordergrund ste-
hen dabei die Berechnung von Hydratationszahlen und -energien, pKB - bzw. pKA-Werten
sowie Reaktionsbarrieren beim Protonenübergang. Dabei spielen weiterhin die Charakte-
risierung struktureller Einﬂussfaktoren, die Beschreibung von elektronischen Eﬀekten und
der Mechanismus des Wasseraustausches eine wichtige Rolle. Hinzu kommt der Vergleich
mit Ergebnissen aus experimentellen und theoretischen Arbeiten [11, 12, 15, 1922, 2534].
Ziel der Arbeit ist eine umfassende Charakterisierung der betrachteten wässrigen Amin-
systeme, die die Vorhersage von Basizitäten erlaubt und deren Verhalten unter besonderer
Berücksichtigung von Strukturparametern beschreibt. Mit Hilfe der Erkenntnisse von Bru-
ge et al. [33, 34] sollen jedoch nicht die stabilsten Konformationen der hydratisierten Amine
aus Strukturoptimierungen, sondern dynamische Gleichwichte aus moleküldynamischen Si-
mulationen gewonnen werden. Dazu werden Car-Parrinello-Moleküldynamik-Simulationen
(CPMD) [35] mit der Programm-Suite CPMD [36] durchgeführt. Dabei wird das entspre-
chende Amin bzw. das korrespondierende Ammoniumion in eine Lösungsmittelbox von 60
Wassermolekülen eingebettet und deren dynamisches Verhalten über einen Zeitraum von
4-10 ps simuliert. Aus den erhaltenen Daten sollen durchschnittliche Koordinationszahlen
und die Aufenthaltszeiten der Wassermoleküle in der Aminumgebung bestimmt werden.
Des Weiteren sollen Paar-Korrelationsfunktionen berechnet werden, die eine Aussage über
Art und Stärke der auftretenden Wechselwirkungen geben. Es soll die elektrostatische Sta-
bilisierung mit auftretenden Entropieeﬀekten verglichen werden.
Teil II
Theoretischer Teil
Kapitel 2
Einführung in die Quantenmechanik
Die klassische Mechanik, als Teilgebiet der Physik, beschäftigte sich seit dem Altertum mit
Kräften und der durch sie verursachten Wirkung. Dabei galt der Grundsatz, dass einmal
gefundene Gesetze allgemein gültig sind, unabhängig von der Größe der betrachteten Syste-
me. Ende des 19. Jahrhunderts wurde jedoch festgestellt, dass im mikroskopischen Maßstab
klassische Gesetze keine oder nur begrenzte Gültigkeit besitzen. Einen Ausweg bot die Ein-
führung des Wirkungsquantums (lat. quantum = wie groß, wie viel) durch Max Planck als
kleinste Einheit einer physikalischen Größe. Damit konnten eine große Zahl an Gesetzen
und Gesetzmäßigkeiten auf die atomaren Größenordnungen übertragen werden, ohne de-
ren Gültigkeit außer Kraft zu setzen. Es eröﬀnete sich ein vollkommen neues, unabhängiges
Gebiet der theoretischen Forschung, welches bis heute die Grundlage aller Betrachtungen
auf mikroskopischer Ebene bildet. Die Auswirkungen dieser Quantenmechanik auf die Be-
trachtungsweise physikalischer Systeme waren revolutionär. Man erkannte, dass sich das
Ursache-Wirkungs-Prinzip soweit veränderte, dass auf Grundlage der Quantenmechanik
alle möglichen Wirkungen auf ein System bereits durch dessen Zustand festgelegt sind.
Im Allgemeinen sind die mikroskopische Beschreibung von Materie und deren Wechselwir-
kungen das Ziel der Quantenmechanik. Sie bildet die Grundlage zur Erklärung des Aufbaus
von Atomen, der Existenz chemischer Bindungen sowie dem Auftreten von chemischen Re-
aktionen. Eine große Auswahl an Literatur widmet sich der tiefergreifenden Einführung in
7
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das Thema [5, 3741]. Da viele dieser Werke sich an chemischen Sachverhalten orientieren,
ﬁndet man in diesem Zusammenhang oft den Begriﬀ der Quantenchemie.
Grundlegend werden dabei sämtliche Probleme ausgehend vom Ursprung (lat. ab initio)
und damit nur von Naturkonstanten abhängig betrachtet. Um trotzdem Gleichungen mög-
lichst übersichtlich darstellen zu können, wird im Folgenden auf atomare Einheiten zu-
rückgegriﬀen. Besonders wichtig dabei ist die Angabe der Länge in Bohr 1a0 (2.1) und
die Umrechnung der Energie in Hartree 1Eh (2.2).
1a0 =
4pi²0~
mee2
= 5 .2918 × 10−11m (2.1)
1Eh =
~2
mea20
= 4 .3597 × 10−18J (2.2)
2.1 Das quantenmechanische System
Um den Zustand eines quantenmechanischen Systems zu beschreiben, benötigt man ei-
ne von Elektronen- (ri), Kernkoordinaten (RI ) und Zeit (t) abhängige Wellenfunktion
Φ(ri ,RI ; t). Dabei besitzt Φ selbst kein physikalisches Äquivalent. Das Produkt |Φ|2 ent-
spricht jedoch der Dichteverteilung des Systems über den Raum zum Zeitpunkt t . In der
klassischen Mechanik lässt sich der Zustand eines Systems zum Zeitpunkt t + t∗ aus der
Newtonschen Bewegungsgleichung herleiten, wenn er zum Zeitpunkt t bekannt ist. Auch
in der Quantenmechanik lässt sich dieser Ansatz mit Hilfe der, von Schrödinger 1926 auf-
gestellten, zeitabhängigen Form der Schrödingergleichung (2.3) verfolgen [4245].
i~
δ
δt
Φ(ri ,RI ; t) = HˆΦ(ri ,RI ; t) (2.3)
Der Hamilton-Operator Hˆ stellt dabei den Operator dar, dessen zugeordnete Observable
die Gesamtenergie E des Systems ist. In seiner allgemeinen Form kann er als
Hˆ = Tˆ (ri ,RI ) + Vˆ (ri ,RI ) (2.4)
geschrieben werden. Dabei beschreibt der erste Term in Gleichung 2.4 den Operator der
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kinetischen Energie Tˆ und der zweite Term den Operator der potentiellen Energie Vˆ
des Systems. Ist der Hamilton-Operator zeitunabhängig, ist es möglich die Gesamtwellen-
funktion Φ als Produkt einer räumlichen Wellenfunktion Ψ(ri ,RI ) und eines komplexen
zeitabhängigen Terms ξ(t) (2.6) zu schreiben. Mit Hilfe dieses Ansatzes kann durch Sepa-
ration der Variablen (mit dem reellen Parameter E ) Gleichung 2.3 in die zeitunabhängige
Schrödingergleichung (2.5) umgeformt werden.
HˆΨ(ri ,RI ) = EΨ(ri ,RI ) (2.5)
ξ(t) = e−i
E
~ t (2.6)
Für viele Fragestellungen quantenchemischer Natur ist die Lösung von Gleichung (2.5)
ausreichend. Da diese Gleichung im Regelfall jedoch nicht analytisch lösbar ist, sind weitere
Vereinfachungen notwendig.
2.2 Die Lösung der Schrödinger-Gleichung
Die zeitunabhängige Schrödingergleichung stellt eine Diﬀerentialgleichung zweiter Ordnung
dar, die unendlich viele Lösungen besitzt. Dabei sind jedoch nur die Lösungen physikalisch
sinnvoll, welche bestimmte Randbedingungen erfüllen.
Es kann gezeigt werden, dass für einfache Fälle (z.B. Harmonischer Oszillator, Wasserstoﬀ-
atom) die Lösung der Schrödinger-Gleichung analytisch möglich ist [5]. Im Allgemeinen
werden jedoch Näherungsverfahren wie die Störungstheorie [46], das Variationsverfahren
[47] oder das Verfahren des selbstkonsistenten Feldes eingesetzt, mit denen eine numerische
Lösung möglich ist. Für die beiden ersten Verfahren sei auf die entsprechende Literatur
verwiesen, das Verfahren des selbstkonsistenten Feldes wird in Abschnitt 2.2.2 näher be-
schrieben.
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2.2.1 Die Born-Oppenheimer-Näherung
Eine entscheidende Reduktion der zu betrachtenden Variablen gelingt durch die von Born
und Oppenheimer 1927 vorgeschlagene Näherung [48]. Aufgrund des großen Massenunter-
schieds von Elektronen und Kernen geht man mit hinreichender Genauigkeit davon aus,
dass sich die Verteilung der Elektronen spontan an die Kernbewegung und damit an das
veränderte Potential anpasst. Damit gelingt es die Wellenfunktion der Elektronen in Ab-
hängigkeit einer gegebenen Kernposition zu berechnen. Mathematisch formuliert, wird die
Wellenfunktion des Systems in ein Produkt aus elektronischer Wellenfunktion und Kern-
wellenfunktion zerlegt:
Ψ = Ψe(ri ,RI )ΨK (RI ) (2.7)
Dieser Ansatz kann in die zeitunabhängige Schrödingergleichung (2.5) eingesetzt werden
und durch Separation erhält man (neben einer Schrödingergleichung für die Kerne) die
allgemein als elektronische Schrödingergleichung (2.8) bezeichnete Diﬀerentialgleichung.
Mit dieser Gleichung können Energieeigenwerte Ee(RI ) in Abhängigkeit der Kernkoordi-
naten berechnet werden1 und man erhält durch Variation der Kernkoordinaten die Born-
Oppenheimer-Oberﬂäche.
HˆeΨe(ri ,RI ) = Ee(RI )Ψe(ri ,RI ) (2.8)
Der auftretende elektronische Hamilton-Operator Hˆe entsteht durch die Subtraktion der
Operators der kinetischen Energie der Kerne TˆK vom Hamilton-Operator Hˆ des Systems2:
Hˆ = −
∑
i
1
2
O2︸ ︷︷ ︸
Tˆe
−
∑
I
1
2MI
O2︸ ︷︷ ︸
TˆK
+
∑
i<j
1
|ri − rj|︸ ︷︷ ︸
Vˆee
−
∑
I,i
ZI
|Ri − ri|︸ ︷︷ ︸
VˆeK
+
∑
I<J
ZIZJ
|RI −RJ |︸ ︷︷ ︸
VˆKK
(2.9)
⇒ Hˆe = Hˆ − TˆK . (2.10)
1Die Indizierung durch die Abhängigkeit von den Kernkoordinaten RI wird häuﬁg vernachlässigt.
2Der hier auftretende Laplace-Operator O2 (Nabla-Quadrat) entspricht der Summe der zweiten reinen
partiellen Ableitungen nach den Raumkoordinaten und ist ein Maß für die Krümmung der Wellenfunktion.
Er kann in kartesischen Koordinaten wie folgt formuliert werden: O2 = δ2δx2 + δ
2
δy2 +
δ2
δz2 .
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2.2.2 Das Verfahren des selbstkonsistenen Feldes
Das Verfahren des selbstkonsistenen Feldes ist heutzutage die Standardmethode zur Be-
rechnung der Elektronenstruktur. Entwickelt wurde die Methode von D. R. Hartree [49],
der davon ausging, dass sich die elektronische Gesamtwellenfunktion Ψe durch das Produkt
aller Einelektronenwellenfunktionen ψe,i darstellen lässt (2.11).
Ψe =
N∏
i=1
ψe,i(ri) (2.11)
Dieser Ansatz wurde von V. A. Fock verbessert, indem er die Gesamtwellenfunktion nicht
als einfaches Produkt sondern als antisymetrisiertes Produkt beschrieb [50]:
Ψe(r1 , r2 ) =
1√
2
[ψe,1 (r1 )ψe,2 (r2 )− ψe,1 (r2 )ψe,2 (r1 )] (2.12)
Dadurch ändert die Wellenfunktion beim Vertauschen zweier Koordinaten ihr Vorzeichen
und wird beim Auftreten zweier identischer Koordinaten null. In der Verallgemeinerung
auf N Elektronen erhält man eine Slater-Determinante [51] der Form:
Ψ(R1 ,R2 , ...,RN ) =
1√
N !
∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣
ψ1(R1) ψ1(R2) . . . ψ1(RN)
ψ2(R1) ψ2(R2) . . . ψ2(RN)
... ... . . . ...
ψN(R1) ψN(R2) . . . ψN(RN)
∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣
. (2.13)
Damit ist es möglich eine N -Elektronenwellenfunktion auf N Einelektronenwellenfunktio-
nen abzubilden.
Zur Berechnung der Einteilchenwellenfunktionen benötigt man ein Potential, welches je-
doch von den zu berechnenden Einteilchenwellenfunktionen abhängig ist. Eine Lösung die-
ses Problems ist somit nur iterativ möglich. Das bedeutet, man benötigt eine gegebene
Genauigkeit mit der sich die Potentiale bzw. Wellenfunktionen innerhalb eines Iterations-
schrittes unterscheiden dürfen. Unterschreitet der Unterschied zwischen den Potentialen
bzw. Wellenfunktionen diesen Wert bezeichnet man die erhaltene Lösung als selbstkonsis-
tent.
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Die Vorteile des Hartree-Fock-Verfahrens liegen in der relativ schnellen Berechnung einer
groben Elektronenstruktur. Die erhaltenen elektronischen Energien liefern im Allgemeinen
einen Fehler <1% zu den tatsächlichen Energien und auch die Elektronendichte innerhalb
eines Moleküls wird sehr genau wiedergegeben. So wird beim Hartree-Fock-Verfahren die
Fermi-Korrelation (Wechselwirkung der Elektronen mit gleichem Spin) richtig wiederge-
geben, der entscheidende Nachteil liegt jedoch in der vollständigen Vernachlässigung der
Coulomb-Korrelation (Wechselwirkung zwischen Elektronen mit unterschiedlichem Spin).
Es gilt demnach:
Eexakt = EHF + EC . (2.14)
Der Term EC steht dabei für die Korrelations-Energie (correlation). Um diesen Term nä-
her zu berechnen bzw. seine Größe abzuschätzen, wurden viele weiterführende Verfahren
entwickelt. Für diese sogenannten korrelierten Rechnungen oder auch post-Hartree-Fock-
Methoden (post-HF), zu denen störungstheoretische, Coupled-Cluster- und Conﬁguration-
Interaction-Methoden gehören, sei auf die Literatur verwiesen [6, 52].
KAPITEL 2. EINFÜHRUNG IN DIE QUANTENMECHANIK 13
2.2.3 Die Dichtefunktionaltheorie
Ein anderer Ansatz zur Berechnung der Elektronenstruktur unter Berücksichtigung der
Korrelation bietet die Dichtefunktionaltheorie (DFT). Überblicke und tiefgreifende Ein-
führungen in diese Theorie sind in großer Zahl veröﬀentlicht [53]. Dabei wird die aus der
Festkörperphysik stammende Dichtefunktionaltheorie nicht zu den ab-initio Methoden ge-
zählt, da eine exakte Berechnung des Austausch-Korrelations-Integrals nicht erfolgt. Aber
auch eine Zuordnung zu empirischen oder semiempirischen Methoden ist falsch, da zur Be-
rechnung weder empirische Parameter verwendet noch Wechselwirkungsintegrale vernach-
lässigt werden. Der entscheidende Unterschied zur Hartree-Fock-Theorie ist die Darstellung
der Energie. Sie wird in der DFT als Funktional E [%(r)] der Ein-Elektronen-Dichte %n(r)
formuliert.
Die Hohenberg-Kohn-Theoreme
Die Grundlage der DFT bilden die Hohenberg-Kohn-Theoreme, welche Hohenberg und
Kohn 1964 für Systeme mit nicht entartetem Grundzustand aufstellten [54]:
THEOREM 1 Ein System mit zwei unterschiedlichen Potentialen kann nicht die gleiche
Elektronendichte besitzen. Das bedeutet, dass durch %(r) die Grundzustandswellenfunktion
ψ eindeutig bestimmt ist.
THEOREM 2 Existiert für ein System eine genäherte Dichte %x (r), deren Integral die
Anzahl der Elektronen wiedergibt, so ist die damit verbundene Energie immer größer als
die Grundzustandsenergie des Systems mit exakter Dichte %(r) :∫
%x (r) = N ⇒ E0 [%(r)] 5 E0 [%x (r)]. (2.15)
Aufgrund des zweiten Theorems kann auch für DFT-Rechnungen ein Variationsprinzip an-
gewandt werden. Es beschränkt aber zugleich die Nutzbarkeit der DFT auf Grundzustände.
Erweiterungen zur time dependend density functional theory (TDDFT), welche auch an-
geregte Zustände berechenbar macht, sind in der Literatur ausführlich beschrieben und
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stellen ein eigenständiges Gebiet dar, auf welches hier nicht näher eingegangen werden soll
[5557].
Die Kohn-Sham-Gleichungen
Nach den beschriebenen Hohenberg-Kohn-Theoremen ist es möglich die Grundzustand-
senergie eines N -Elektronensystems über dessen Elektronendichte zu beschreiben. Eine
konkrete Vorschrift liefern sie jedoch nicht. Die ersten Ansätze von Bloch [58] und Dirac
[59], auf Grundlage der Thomas-Fermi-Dirac-Theorie (Theorie des homogenen Elektronen-
gases) die kinetische Energie über die Elektronendichte zu berechnen, ließen sich nicht
weiterverfolgen und gelten heute als gescheitert. Erst wesentlich später konnten Kohn und
Sham einen Ansatz ﬁnden, der unter Verwendung der Hohenberg-Kohn-Theoreme die Be-
rechnung von Atomen und Molekülen ermöglichte [60]. Dabei gingen sie von einem wech-
selwirkungsfreien N -Elektronensystem aus, für das eine Eindeterminanten-Wellenfunktion
aufgestellt wurde. Damit lassen sich die kinetische Energie TS und die Elektronendichte
%S des wechselwirkungsfreien Systems mit
TS =
∑
i
〈
ψ∗i | −
1
2
O2 |ψi
〉
(2.16)
%S (r) =
N∑
i
|ψi(r)|2 (2.17)
beschreiben, wobei sich das entsprechende Energiefunktional ES [%(r)] zu
ES [%(r)] = TS +
∫
vS (r)%(r)dr (2.18)
ergibt. Der entscheidende Schritt im Übergang zu einem wechselwirkenden System ist die
Deﬁnition eines Austausch-Korrelations-Funktionals Exc[%(r)]. Dazu wird erst das wech-
selwirkungsfreie Energiefunktional ES [%(r)] mit dem Elektron-Elektron-Potential erweitert
und die reale kinetische Energie T eingeführt (2.19).
E [%(r)] =
∫
vS (r)%(r)dr + T + Vee (2.19)
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Durch die Einführung der kinetischen Energie TS des wechselwirkungsfreien Systems und
des Coulomb-Operators J (%) kann man das Energiefunktional wie folgt formulieren:
E [%(r)] =
∫
vS (r)%(r)dr + TS + J (%)
+
[
(T − TS ) + (Vee − J (%))
]
. (2.20)
Der in der zweiten Zeile stehende Ausdruck wird als Austausch-Korrelations-Funktional
Exc[%(r)] bezeichnet. Mit Hilfe der Kohn-Sham-Gleichungen (2.21) können die Lösungen
ψi der Schrödingergleichung berechnet werden.[
−1
2
O2 + veff (r)− ²i
]
ψi(r) = 0 (2.21)
In dieser Einelektronengleichung stellt der erste Term den Operator der kinetische Energie
des Elektrons dar, während veff (r) das eﬀektive Potential widerspiegelt. ²i entspricht dem
Energieeigenwert. Zur Berechnung des eﬀektiven Potentials veff (r) separiert man die Terme
der einzelnen Wechselwirkungen und erhält:
veff (r) = v(r) +
∫
%(r ′)
|r − r ′|d
3 r ′ + vxc(r). (2.22)
Dabei beschreibt v(r) die Wechselwirkungen der Elektronen mit den Atomkernen, wäh-
rend der zweite, auch Hartree-Potential genannte Term die Coulomb-Wechselwirkungen der
Elektronen untereinander wiedergibt. Der dritte Term vxc(r), das sogenannte Austausch-
Korrelations-Potential, beschreibt die Korrektur in der Behandlung eines Vielelektronen-
systems. Da nun die Elektronendichte %(r) von der Lösung der Wellenfunktion abhängt,
aber gleichzeitig zur Lösung der Wellenfunktion benötigt wird, muß dieser Ansatz iterativ
bis zur Selbstkonsistenz gelöst werden.
Der große Vorteil dieser Methode gegenüber dem Hartree-Fock-Verfahren ist die explizite
Einbindung der Coulomb-Korrelation in die Berechnung der elektronischen Struktur. Da
jedoch die Form des exakten Funktionales nicht bekannt ist, bestimmt die Approximation
des Austausch-Korrelations-Funktionals die erreichbare Exaktheit.
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Die Lokale-Dichte-Näherung (LDA)
Streng genommen verlagerten Kohn und Shammit ihren Gleichungen [60] lediglich das Viel-
elektronenproblem auf die Bestimmung des Austausch-Korrelations-Funktionals. Da dessen
genaue Form nicht bekannt ist, wurden diverse Versuche unternommen, sich seiner Form
anzunähern. Als einfachstes Referenzsystem wählten Kohn und Sham [60] ein homogenes
Elektronengas. Mit diesem Ansatz kann das Austausch-Korrelations-Funktional EXC [%(r)]
formal angeben bzw. weiter in Austausch- (EX [%(r)]) und Korrelationsterm (EC [%(r)]) se-
parieren (2.23).
EXC [%(r)] = EX [%(r)] + EC [%(r)] (2.23)
Dirac [59] konnte den Austauschanteil unter Zuhilfenahme von ebenen Wellen mit
Ex (p) =− 3
4
3
√
3
pi
∫
p(r)4/3dr (2.24)
beschreiben. Die kinetische Energie nicht-wechselwirkender Elektronen TS kann wie folgt
bestimmt werden:
TS =
3
10
3
√
9pi2
∫
%(r)5/3dr . (2.25)
Für die Bestimmung des Korrelationsanteils sind unterschiedliche Möglichkeiten veröﬀent-
licht [61, 62]. Das LDA-Verfahren liefert durch die Näherungen bei der Berechnung der
lokalen Elektronendichte nur bei Systemen mit fast homogener Elektronendichte eine gute
Beschreibung. Bei Systemen mit Dichteschwankungen werden mit LDA-Verfahren jedoch
häuﬁg zu hohe Bindungstärken ermittelt.
Um die auftretenden Fehler in der LDA-Näherung zu kompensieren wurden weitere Metho-
den entwickelt. Überblicke und tiefergreifende Erläuterungen zu Funktionalen auf Grundla-
ge der generalisierten Gradienten-Näherung, der meta-generalisierten Gradienten-Näherung
oder zu Hybridfunktionalen sind in der Literatur zu ﬁnden [6374].
KAPITEL 2. EINFÜHRUNG IN DIE QUANTENMECHANIK 17
2.2.4 Die Basisfunktionen
Für eine praktische Anwendung der diskutierten Methoden ist es aber grundsätzlich wichtig
den angenäherten Einteilchenwellenfunktionen konkrete Funktionen zuzuweisen. Dazu gibt
es unterschiedliche Ansätze, von denen zwei im Folgenden kurz vorgestellt werden sollen.
Slater- und Gauß-Typ-Orbitale
Eine Funktionsklasse, die eine Lösung für die Schrödingergleichung (2.8) darstellt, sind
Slater-Funktionen.
S (ζ, n, l ,m, r , ϑ, ψ) = Nrn−1exp(−ζr)Yl ,m(ϑ, ψ) (2.26)
Die Beschreibung von Wellenfunktionen auf Grundlage dieser atomzentrierten Funktionen
liefert die entsprechenden Slater Type Orbitals (STOs). Dabei entsprechen l ,m, n den
Quantenzahlen, r der Entfernung vom Ursprung und ϑ, ψ den Raumwinkeln. ζ gibt die
eﬀektive Ladung des Atomkernes an. Unter der Voraussetzung, dass ein Molekülorbital als
Linearkombination verschiedener Atomorbitale (Linear Combination of Atomic Orbitals,
LCAO) dargestellt werden kann, ist es möglich, durch n Slater-Funktionen n Einelektro-
nenwellenfunktionen und (siehe 2.2.2) damit ein N -Elektronensystem zu beschreiben. Die
Linearkombinationen von Slater-Funktionen sind jedoch mathematisch nur sehr zeitauf-
wändig zu lösen, so dass zur Berechnung der Wechselwirkungsintegrale immenser Aufwand
nötig ist [5]. Eine wesentliche Vereinfachung ist die Darstellung der Einelektronenwellen-
funktionen durch Gauß-Funktionen (2.27).
G(α, n, l ,m, x , y , z ) = Nx lymz nexp(−αr2 ) (2.27)
Die entstehenden Gauss Type Orbitals (GTOs) werden unter Verwendung der LCAO-
Methode genutzt, um Wellenfunktionen zu beschreiben. Allerdings stehen in den Gauß-
Funktionen die Exponenten l ,m, n nicht für die Quantenzahlen, sondern für Parameter.
Der große Vorteil dieser GTOs ist die leichte Integrierbarkeit, denn das Produkt zweier
GTOs ist wiederum ein GTO. Allerdings geben Gauß-Funktionen die Eigenschaften der
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Orbitale wesentlich schlechter wieder als vergleichbare Slater-Funktionen. Deshalb näherte
man die STOs durch eine geeignete Anzahl (meist 3-6) von GTOs an. Diese Kontraktionen
(contracted Gaussians) verringern den Berechnungsaufwand der Wechselwirkungsintegrale
erheblich und erlauben die Berechnung von Systemen im Rahmen der DFT in vertretbaren
Zeiten. Die durch Slater- oder Gauß-Funktionen berechneten Wellenfunktionen beschreiben
die Verteilung kernnaher Elektronen besonders gut.
Ebene Wellen
Ein alternativer Ansatz auf Grundlage von ebenen Wellen bietet sich vor allem bei der
Darstellung großer periodischer Systeme an. Mit Hilfe des Blochschen Theorems [58] lässt
sich zeigen, dass für jedes periodische Potential die Wellenfunktion in einen zellperiodischen
und einen wellenähnlichen Anteil separiert werden kann. Der zellperiodische Teil kann in
einer Basis ebener Wellen3 der Form:
ψ(r , t) = A exp[ikr ] (2.28)
entwickelt werden.
Die Pseudopotentialnäherung
Es zeigt sich jedoch, dass zur Beschreibung der Elektronenverteilung mit ebenen Wellen
in Kernnähe eine extrem hohe Anzahl an Basisfunktionen benötigt wird, da diese stark
oszillieren. Eine Näherung, die eine Lösung ohne immensen Rechenaufwand ermöglicht,
ist die Einführung von Pseudopotentialen. Dabei geht man davon aus, dass die chemi-
schen Eigenschaften hauptsächlich von den Valenzelektronen bestimmt werden, während
die Elektronen in Kernnähe nahezu unbeeinﬂusst von der chemischen Umgebung vorliegen.
Die Einführung des Rumpfes (frozen core) führt zu einem unveränderlichen Rumpfpotenti-
al, in dem sich die Valenzelektronen bewegen [75]. Die Einbettung der frozen core-Näherung
3In der komplexen Darstellung steht r = (x , y , z ) für den Ortsvektor und k = (kx , ky , kz ) für den Wel-
lenvektor, welcher senkrecht zur Ausbreitungsrichtung steht.
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in die Berechnung der Wellenfunktionen ist mathematisch recht einfach, in dem der Aus-
tauschkorrelationsterm um eine konstante Wechselwirkung zwischen Valenz- und Kernelek-
tronen erweitert wird [76, 77]. Die daraus erhaltenen Valenzwellenfunktionen weisen jedoch
in Kernnähe starke Oszillationen auf (Abb. 2.1), weshalb das reale Potential V ion durch ein
Pseudopotential V PP ersetzt wird [78, 79]. (Abb. 2.1) Für die entsprechenden Randbedin-
r
c
Z/r
V
PP
y
PP
y
ION
Abbildung 2.1: Darstellung der oszillierenden ionische Wellenfunktion ψION und der ange-
passten Pseudowellenfunktion ψPP sowie des elektronischen Potentials Z/r und des Pseu-
dopotentials V PP in Abhängigkeit von der Entfernung zum Kern. Oberhalb eines bestimm-
ten Radius rC sind Pseudowellen- und Wellenfunktion sowie Pseudopotentiale und reale
Potentiale gleich.
gungen zur Konstruktion von Pseudopotentialen sei auf die Literatur verwiesen [80, 81] In
dieser Arbeit wurden die von Troullier und Martins entwickelten Pseudopotentiale genutzt
[82].
Kapitel 3
Molekulardynamik Methoden
Die Molekulardynamik ist eine Simulationsmethode, bei der durch Integration der Bewe-
gungsgleichung die zeitliche Entwicklung eines Satzes von miteinander in Wechselwirkung
stehenden Atomen berechnet wird. Grundlage aller Molekulardynamik-Simulationen ist
das Newtonsche Gesetz:
Fi = miai , (3.1)
wobei Fi die auf das Atom i mit der Masse m wirkende Kraft und ai dessen Beschleunigung
darstellt. Dabei ist die Molekulardynamik eine deterministische Methode: ihre Anfangsbe-
dingungen bestimmen zeitliche Entwicklung des Systems. Die berechneten Trajektorien
selbst sind im Prinzip nicht relevant, da grundsätzlich die Mittelwerte der verschiedenen
Messwerte genutzt werden, welche das System im Lauf der Simulation angenommen hat.
Dabei gibt es für die Berechnung der zeitlichen Entwicklung verschiedene Algorithmen.
Die bekanntesten sind dabei der Verlet-Algorithmus [83], der Leap-frog-Algorithmus [84],
der velocity-Verlet-Algorithmus [85] und der von Gear vorgeschlagene Prediktor-Korrektor -
Algorithmus [86]. Zur Übersicht über die Vor- und Nachteile der einzelnen Algorithmen
sei auf die entsprechende Literatur verwiesen. Den Beweis, dass die Newtonsche Bewe-
gungsgleichung auch im mikroskopischen Maßstab anwendbar ist, konnte Tully an einem
Spezialfall für alle klassischen, nicht-relativistischen Systeme führen [8790]. Die in den
folgenden Abschnitten vorgestellten Methoden der Molekulardynamik dienen einem Über-
20
KAPITEL 3. MOLEKULARDYNAMIK METHODEN 21
blick über die Möglichkeiten dieser Methode. Dabei werden vorwiegend quantenklassische
Methoden diskutiert, bei welchen die Atomkerne als klassische Teilchen und die Elektronen
quantenmechanisch behandelt werden. Ebenso soll die kraftfeldbasierte Molekulardynamik
beschrieben werden. Auf eine Vorstellung von MD-Methoden, bei denen sowohl Elektro-
nen als auch Kerne quantenmechanisch beschrieben werden, soll an dieser Stelle verzichtet
werden.
3.1 Molekulardynamik nach Ehrenfest
Ausgehend von einer gegebenen Startstruktur (Startkonﬁguration) können die Gleichun-
gen 3.2 und 3.3 mit einem ﬁniten Zeitschritt entsprechend der Newtonschen Bewegungs-
gleichung gelöst werden. Das Verfahren der Ehrenfest-MD [87] beruht darauf, beide Glei-
chungen gleichzeitig zu berechnen, wobei die Ehrenfest-Kräfte OI
〈
ψ|Hˆe |ψ
〉
zu jeder Kon-
ﬁguration der Kernpositionen {Ri(t)} während der MD ermittelt werden. Eine einmal
minimierte Wellenfunktion wird demnach entlang der klassischen Trajektorie propagiert,
indem der Hamilton-Operator auf diese angewandt wird. Darauf beruht auch der große
Vorteil der Ehrenfest-MD, denn die einmal minimierte Wellenfunktion bleibt während der
gesamten Simulation im Minimum. Obwohl der TDSCF (time dependend self consistent
ﬁeld)-Ansatz eine Methode des gemittelten Feldes ist, sind Übergänge zwischen elektroni-
schen Niveaus möglich. Um diese Übergänge auszuschließen, muss die thermische Energie
kBT so gewählt werden, dass sie wesentlich kleiner ist als der Unterschied zwischen Grund-
und ersten angeregtem Zustand.
i~
δ
δt
ψ(ri ; t) = −
∑
i
1
2
O2i ψ(ri , t)
+
{∫
dRΨ ∗(RI ; t)Vn−e(ri ,RI )Ψ ∗(RI ; t)
}
ψ(ri ; t)
(3.2)
MR¨ = −OIV Ee (RI (t)). (3.3)
Der entscheidende Nachteil der Ehrenfest-MD besteht in der Größe des möglichen Zeit-
schrittes. Da sich dieser grundsätzlich nach der schnellsten Bewegung im System richtet,
ist er, aufgrund der intrinsischen Betrachtung der Elektronenbewegung, sehr klein. Daher
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wird diese Methode der Molekulardynamik vor allem zur Untersuchung von Kollisions- und
Streuprozessen genutzt [91].
3.2 Born-Oppenheimer-Molekulardynamik
Ein anderer Weg die Newtonsche Bewegungsgleichung mit der Berechnung der elektro-
nischen Struktur zu verbinden ist der Ansatz der Born-Oppenheimer-Molekulardynamik
(BOMD). Dabei werden die Kerne gemäß der klassischen Mechanik propagiert, während
das elektronische Problem an jeder Kernposition statisch gelöst wird. Hierbei entsteht ein
immenser Rechenaufwand, weil die Wellenfunktion an jedem Punkt neu minimiert werden
muss. Da jedoch die Elektronen nicht mehr dynamisch behandelt werden, richtet sich der
wählbare Zeitschritt nach der Kernbewegung und ist damit bedeutend größer als bei der
Ehrenfest-Dynamik.
3.3 Car-Parrinello-Molekulardynamik
3.3.1 Die Bewegungsgleichungen nach Car und Parrinello
Um die Vorteile der Ehrenfest-MD (bei der Propagation im Minimum bleibende Wel-
lenfunktion) und der BOMD (großer Zeitschritt bei der Integration) zu nutzen, schufen
Car und Parrinello einen Ansatz (CPMD) der beide Methoden verband [35]. Dabei wan-
delten sie die quantenmechanische, adiabatische Zeitskalenseparation (welche die Born-
Oppenheimer-Näherung ermöglicht) in eine rein klassisch-mechanische Energieskalensepa-
ration um. Eine dynamische Behandlung der elektronischen Wellenfunktionen mit den
Basisfunktionen φk führt zu Darstellung der Orbitale ψi :
ψi =
∑
k
cikφk . (3.4)
Damit wird die elektronische Konﬁguration durch einen vollständigen Satz c aller Koeﬃ-
zienten (cik . . . cikmax ; . . . ; cnk . . . cnkmax ) beschrieben. Nun wird durch Lösen der Newtonschen
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Bewegungsgleichung im Raum aller c nach copt gesucht, so dass E (copt) ein Minimum auf
der Potentialhyperﬂäche darstellt. Als Nebenbedingung müssen alle Orbitale orthonormal
zueinander sein, was bereits durch die Wahl eines geeigneten Basissatzes (siehe 2.2.4) ge-
währleistet werden kann. Um die Bewegungsgleichungen herleiten zu können, muss noch
eine Koeﬃzientengeschwindigkeit c˙ik =
δcik
δt
deﬁniert werden. Dabei stellt t keine reelle Zeit,
sondern lediglich ein Konstrukt, das die Bewegung im Koeﬃzientenraum beschreibt, dar.
Mit der klassischen Lagrange-Gleichung
L = Te − V + Nebenbedingungen
=
(
1
2
µ
∑
i
∑
k
(c˙ik)
2
)
− E (cik) + Nebenbedingungen,
(3.5)
wobei Te eine ﬁktive kinetische Energie und µ eine ﬁktive Masse darstellen, ist es möglich
eine Bewegungsgleichung zu formulieren. Mit Hilfe des Lagrange-Multiplikators λij und in
Analogie zum zweiten Newtonschen Gesetz (3.1) ergibt sich:
µc¨ik = −
δE
δcik
−
∑
j
λij c
j
k . (3.6)
Neben der dynamischen Beschreibung der Elektronen, muss jedoch auch die Bewegung der
Kerne berechnet werden.
MI R¨I = −OIE (R1 , · · · ,RN )−
∑
c
λcOIσc(R1 , · · · ,RN ) (3.7)
Der zweite Summand in Gleichung 3.7 schließt alle Nebenbedingungen bezüglich der Kern-
anordnung ein, so dass im Lauf der Simulation bestimmte Atome (Moleküle) miteinander
verbunden bleiben. Aus der Kombination von Kern- und Elektronenbewegung lässt sich
die Car-Parrinello-Lagrange-Gleichung erstellen:
LCP = 1
2
∑
I
MI R˙
2
I +
1
2
µ
∑
k
(c˙ik)
2 − E (RI , cik) + Nebenbedingungen. (3.8)
Dabei wurden alle Nebenbedingungen im letzten Term zusammengefasst. Um die Bewegun-
gen entwickeln zu können, müssen die auftretenden Kräfte berechnet werden. Das geschieht
durch Ableiten der Energieeigenwerte nach den entsprechenden Kernkoordinaten, wobei zu
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beachten ist, dass dabei auch Ableitungen der Wellenfunktion nach den Kernkoordinaten
auftreten:
F =− δE
δRI
=−OI
〈
ψ0 (ri ,RI )|Hˆe(RI )|ψ0 (ri ,RI )
〉
=−
〈
ψ0 (ri ,RI )|OI Hˆe(RI )|ψ0 (ri ,RI )
〉
−
〈
OIψ0 (ri ,RI )|Hˆe(RI )|ψ0 (ri ,RI )
〉
−
〈
ψ0 (ri ,RI )|Hˆe(RI )|OIψ0 (ri ,RI )
〉
.
(3.9)
Für die CPMD-Simulation ist jedoch nur die Berechnung des ersten Terms, die sogenannte
Hellmann-Feynman-Kraft [92], von Bedeutung. Da alle auftretenden Wellenfunktionen Ei-
genfunktionen des Hamilton-Operators sind, verschwinden ihre Beiträge in den Funktionen
der Kernkoordinaten.
3.3.2 Der Erhalt von Energie und Kraft
Wie bei jeder Molekulardynamik muss während der Simulation die Gesamtenergie des Sys-
tems erhalten bleiben. Aus der Car-Parrinello-Lagrange-Gleichung (3.8) lässt sich demnach
herleiten:
Econs =
∑
I
1
2
MI R˙
2
I +
1
2
µ
∑
k
(c˙ik)
2 − E (RI , cik) (3.10)
Es konnte gezeigt werden [93], dass der Betrag von Econs während einer Simulation nahezu
konstant bleibt. Dabei oszilliert die kinetische Energie der Elektronen Te leicht um einen
konstanten Wert mit einer Amplitude, welche um vier Zehnerpotenzen kleiner ist, als der
entsprechende Wert von Econs . Diese Oszillation hat zur Folge, dass die Trajektorie einer
CPMD-Simulation sich praktisch niemals exakt auf der Born-Oppenheimer-Oberﬂäche be-
ﬁndet, sondern stetig um diese schwingt. Durch den Größenunterschied der Energien Econs
und Te kann jedoch in guter Näherung auch Ephys als konstant angesehen werden (3.11). In
Anlehnung an die klassische Mechanik bzw. die klassische Molekulardynamik nennt man
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Ephys auch physikalische Gesamtenergie.
Ephys =
∑
I
1
2
MI R˙
2
I − E (RI , cik) = Econs − Te (3.11)
Gleiche oszillatorische Eﬀekte konnten Pastore et al. [93] auch bei den auftretenden Kräften
beobachten. Da sich auch hierbei die Größenordnungen stark unterscheiden, haben diese
Eﬀekte nur vernachlässigbaren Einﬂuss auf die Dynamik der Kerne. Es stellt sich jedoch die
Frage, ob man die Stärke der auftretenden Schwingungen beeinﬂussen oder kontrollieren
kann. Analysiert man die Car-Parrinello-Bewegungsgleichungen, kann man den Kernen eine
kinetische Energie ∼ MI R˙2I und den elektronischen Freiheitsgraden eine ﬁktive kinetische
Energie ∼∑
i
µi
∑
k
(c˙ik)
2 zuordnen. Ziel ist es nun, sowohl das elektronische Untersystem
kalt zu halten (kleine Amplituden der Oszillationen), damit die Wellenfunktion, die für
die Ausgangskonﬁguration der Kerne optimiert wurde, über den gesamten Verlauf der
Simulation in der Nähe ihres Grundzustandes bleibt. Es ist jedoch ebenso unabdingbar,
dass die Wellenfunktion sich adiabatisch an die Kernbewegung anpasst. Diese adiabatische
Separation gelingt mit Hilfe der ﬁktiven Masse µ. Pastore et al. [93] konnten ebenfalls
zeigen, dass leicht oszillierende Orbitale Schwingungen mit einer Minimalfrequenz
ωmin ∼
(
Egap
µ
) 1
2
(3.12)
um die Born-Oppenheimer-Fläche ausführen. Dabei ist Egap der energetische Abstand zwi-
schen dem höchst besetzten Orbital (HOMO- highest occupied molecular orbital) und dem
niedrigsten unbesetzten Orbital (LUMO- lowest unoccupied molecular orbital). Gleichzeitig
mit der minimalen Frequenz ωmin ist auch die maximale Frequenz ωmax durch die Wahl der
höchsten kinetischen Energie Ecut bei der Entwicklung der Wellenfunktion in einer Basis
ebener Wellen bestimmt (3.13).
ωmax ∼
(
Ecut
µ
) 1
2
(3.13)
Da der Zeitschritt für die Integration von µ abhängt, muss die ﬁktive Masse so gewählt
werden, dass sie die adiabatische Separation von Kern- und Elektronenbewegung erlaubt
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und der mögliche Integrationsschritt praktikabel bleibt. Letztlich erbrachten Bornemann
und Schütte [94] einen mathematischen Beweis, dass die Abweichung der Wellenfunktion
bei einer CPMD-Simulation von einer Born-Oppenheimer-Molekulardynamik direkt von µ
abhängt.
3.4 Kraftfeldbasierte Molekulardynamik
Das zeitaufwendigste Problem der quanten-klassischen Hybridverfahren, das bereits dis-
kutiert wurde, ist die Berechnung des Potentials der Elektronen und deren Wirkung auf
die Kerne. In der kraftfeldbasierten Molekulardynamik wird dieser Schritt umgangen, in-
dem das exakte Wechselwirkungspotential V durch ein angenähertes Potential V approx er-
setzt wird. Durch diese Vereinfachung steigt die berechenbare Systemgröße, aber auch der
mögliche Simulationszeitraum um mehrere Zehnerpotenzen. Dabei existiert jedoch keine
Information mehr über den elektronischen Zustand, so dass die Modellierung von Bindungs-
brüchen oder -bildung mit einem Kraftfeld nicht möglich ist. Die angenäherten Potentiale
sind empirischer Natur, wobei oftmals Parameter aus quantenchemischen Berechnungen
die Grundlage bilden. Im Allgemeinen wird V approx als eine Summe verschiedener Wech-
selwirkungsterme beschrieben:
V ≈ V approx (RI ) =
N∑
I=1
ν1 (RI ) +
N∑
I<J
ν2 (RI ,RJ )
+
N∑
I<J<K
ν3 (RI ,RJ ,RK ) + · · ·.
(3.14)
Dabei stellen die Terme in Gleichung 3.14 entsprechend 2-, 3- und Mehrkörperterme dar.
Weiterhin wird zwischen intramolekularen (bindenden) und intermolekularen Potentialen
unterschieden, wobei erstere häuﬁg in Form von harmonischen Potentialen angenähert
werden:
Vbindend(Rij ) =
1
2
k bindendij (Rij − R0ij )2 (3.15)
Vwinkel(Rijk) =
1
2
kwinkelijk (γijk − γ0ijk)2 (3.16)
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Vtorsion(Rijkl) =
1
2
k torsionijkl (ηijkl − η0ijk)2 . (3.17)
Es gibt eine Reihe weiterer Potentiale (z. B. uneigentliche Torsionspotentiale) auf die hier
nicht näher eingegangen werden soll. Die intermolekularen Wechselwirkungen werden in
vielen Kraftfeldern als Summe von elektrostatischen und van-der-Waals-Paarwechselwir-
kungen beschrieben. Besonders häuﬁg wird dabei das Lennard-Jones-Potential (3.18) ver-
wendet, welches einen stark repulsiven Term für die Pauli-Abstoßung und einen attraktiven
Term für die Dispersionswechselwirkungen enthält.
V = 4 ²
[(σ
r
)n
−
(σ
r
)6]
. (3.18)
Dabei stellt ² das Minimum der entstehenden Potentialmulde dar, während σ den Abstand
beschreibt, an dem das Potential die erste Nullstelle besitzt. Die Potenz n > 6 kann frei
gewählt werden, es wird aber in den meisten Fällen aus rechentechnischen Gründen n = 12
genutzt.
Teil III
Ergebnisse und Diskussion
Kapitel 4
Simulationsprotokoll
Zur Durchführung der Rechnungen wurden alle interessierenden Moleküle (Amine/ Am-
moniumionen) mit Hilfe des Spartan04 Programms [95] modelliert. Dazu wurden DFT-
Rechnungen auf B3LYP/6-311+G*-Niveau durchgeführt und die erhaltenen Koordinaten
der Moleküle mit deren gemittelten Partialladungen (Tab. 4.1) in eine Box aus 400 Wasser-
molekülen (TIP4) eingebettet. Mit dieser Box und dem Programm Materials Explorer 2.0
[96] wurden kraftfeldbasierte Moleküldynamik-Simulationen durchgeführt, wobei die Bo-
xen nach der Equilibrierung einem festgelegten Temperaturprogramm unterzogen wurden.
(Tab. 4.2)
Aus den Simulationen bei 300 K wurden jeweils fünf bis zehn energetisch günstige Koordi-
natensätze entnommen. Dabei wurde die Simulationsbox dermaßen zugeschnitten, dass die
interessierende Spezies das Zentrum der neuen Box bildet. Weiterhin wurden auf Grundlage
der Paar-Verteilungsfunktionen die erste und zweite Hydratationssphäre des entsprechen-
den Amins eingeschlossen. Damit entstanden Boxen, die jeweils 62 Wassermoleküle (für die
Methylaminsysteme) oder 99 Wassermoleküle (für die Ethylaminsysteme) enthielten, was
vergleichbaren Publikationen entspricht [34, 97]. Zu Vergleichszwecken wurden alle methyl-
substituierten Spezies (einschließlich Ammoniak/Ammonium) einer einfachen Simulation
in Boxen mit 99 Wassermolekülen unterzogen, um eventuelle Größeneﬀekte ausschließen
zu können. Alle Startkonﬁgurationen wurden in das Programm CPMD [36] importiert,
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Tabelle 4.1: Partialladungen nach Mulliken der Atome aus DFT-Rechnungen
Spezies N HAmin Cα Hα Cβ Hβ
NH3 -0,9610 0,3203
NH+4 -0,9012 0,4753
CH3NH2 -0,7332 0,3073 -0,4771 0,1985
CH3NH+3 -0,7714 0,4518 -0,4914 0,3025
(CH3)2NH -0,4916 0,2935 -0,4915 0,1968
(CH3)2NH+2 -0,6149 0,4313 -0,5022 0,2928
(CH3)3N -0,2561 - -0,5053 0,1969
(CH3)3NH+ -0,4464 0,4122 -0,5096 0,2848
C2H5NH2 -0,7141 0,3027 -0,2779 0,2059 -0,6083 0,1944
C2H5NH+3 -0,7819 0,4465 -0,3020 0,2932 -0,6298 0,2626
(C2H5)2NH -0,4956 0,2863 -0,2605 0,1853 -0,6192 0,2045
(C2H5)2NH+2 -0,6324 0,4203 -0,3019 0,2813 -0,6392 0,2582
(C2H5)3N -0,2648 - -0,3109 0,1920 -0,5968 0,2040
(C2H5)3NH+ -0,4507 0,3990 -0,3204 0,2760 -0,6478 0,2556
danach mit ab initio-MD equilibriert und Rechnungen zwischen 4 und 10 Picosekunden
durchgeführt. Zur Berechnung der CPMD-Simulationen wurden sämtliche Wasserstoﬀato-
me durch Deuteriumatome ersetzt, was eine Verlängerung des Zeitschrittes erlaubt, ohne
die Eigenschaften des Systems stark zu verändern. Jedoch verringern sich, entsprechend
den existierenden Trägheitsmomenten der Atome, die Geschwindigkeiten und Frequenzen
näherungsweise um den Faktor
√
2. Für die Berechnung der protonierten Spezies wurde ein
zufällig gewählter Deuteriumkern entfernt, damit die Gesamtladung der Simulationsbox
null bleibt. Durch diese Ersetzung ergibt sich die Bezeichnung der Kerne im Folgenden.
So werden mit O alle Sauerstoﬀatome des Wassers gekennzeichnet, während O∗ das Sau-
erstoﬀ des Hydroxidions angibt. Die Bezeichnung D kennzeichnet alle Wasserstoﬀatome
des Wassers und D∗ nur die Wasserstoﬀatome, die an den Stickstoﬀ gebunden sind. Um
reale Verhältnisse besser zu beschreiben, wurden periodische Randbedingungen mit einer
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Tabelle 4.2: Simulationsablauf zur Equilibrierung
Zeit Methode Basissatz/Kraftfeld Temperatur
in [ps] Spezies Solvens in [K]
- DFT B3LYP/6-311G* - -
50 MD MOMEC rigid 0
20 MD MOMEC MOMEC 0
30 MD MOMEC rigid 0 → 150
20 MD MOMEC MOMEC 150
30 MD MOMEC rigid 150 → 300
350 MD MOMEC MOMEC 300
konstanten Zellgeometrie entsprechend des Blochschen Superzellenansatzes eingeführt. Für
die Methode nach Car-Parrinello [35] wurden die Geschwindigkeitsgleichungen mit einer
ﬁktiven Masse von 600 a.u. und einem Zeitschritt von 0,121 fs integriert. Dabei wurde das
gradienten-korrigierte BLYP Austausch-Korrelations-Funktional verwendet, um die elek-
tronische Struktur mit Hilfe der Kohn-Sham-Gleichungen und einem Abschneide-Radius
von 70 Rydberg zu berechnen [63, 64]. Ähnliche Bedingungen sind bereits in der Litera-
tur beschrieben [34, 98102] und eignen sich gut zur Beschreibung wässriger Systeme. Es
sollte jedoch an dieser Stelle vermerkt werden, dass Ergebnisse mit dem BLYP Funktional
bekanntermaßen zu geringe Selbstdiﬀussionskoeﬃzienten ergeben und dynamische Prozes-
se meist langsamer simuliert werden als experimentell bekannt [103]. Zur Verringerung
des Rechenaufwandes wurden die Troullier-Martins Pseudo-Potentiale [82], die im CPMD-
Code enthalten sind, in die nicht lokale Form mit Hilfe der Kleinman-Bylander Separation
transformiert [104].
Kapitel 5
Das System Ammoniak / Ammonium
5.1 Die Berechnung der Paar-Verteilungsfunktionen
Für die Beschreibung kondensierter Systeme benutzt man Sätze von Paar-Korrelations-
funktionen (PCF s) bzw. radialen Verteilungsfunktionen (RDF s), welche den folgenden
Bedingungen genügen:
gIJ (r) =
V
4pir2N (N − 1 )
(∑
i
∑
j 6=i
δ(r − rij )
)
(5.1)
limr→0 (gIJ (r)) = 0
limr→∞(gIJ (r)) = 1 .
(5.2)
Die Werte der Funktion gIJ (r) können dabei als Aufenthaltswahrscheinlichkeiten eines
Atoms J auf einer Kugelschale mit dem Radius r um das Zentralatom I interpretiert wer-
den. Nimmt die Verteilungsfunktion Werte um eins an, spricht man von einer statistischen
Verteilung bzw. von nicht wechselwirkenden Teilchen. Werte kleiner eins stehen daher für
repulsive, Werte größer eins für attraktive Wechselwirkungen.
Im Folgenden wird aufgrund der geringen Aussagekraft (in Hinblick auf die Hydrata-
tion der untersuchten Spezies) auf die Darstellung der homotopen Verteilungsfunktio-
nen (gDD(r), gNN (r) oder gD∗D∗(r)) verzichtet. Eine Ausnahme bildet dabei die gOO(r)-
Verteilungsfunktion, welche die Umgebung eines Sauerstoﬀatoms im Wasser widerspiegelt.
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Diese Verteilungsfunktion kann mit experimentellen Methoden erhalten werden [105] und
dient der Einordnung der hier dargestellten Ergebnisse im Vergleich zu experimentellen
Daten. Im Fall der protonierten Spezies muss anhand von gO∗O(r) außerdem untersucht
werden, ob das gebildete Hydroxidion einen strukturverändernden Einﬂuss auf das Lö-
sungsmittel oder die Hydratationssphäre des entsprechenden Ammoniumions hat.
Die Analyse des NH+4 -Systems führte zu einem durchschnittlichen Ammoniumstickstoﬀ-
atom-Hydroxidion Abstand von 6,5 Å, wobei der Minimalabstand während der Simula-
tion mit 5,2 Å ermittelt wurde. Es konnte festgestellt werden, dass der Kurvenverlauf
von gOO(r) und gO∗O(r) in einer Entfernung größer 3,8 Å im Rahmen der statistischen
Sicherheit identisch ist. Für die erste Hydratationssphäre (2,7 Å bis 3,5 Å) ist die Peakhö-
he der Hydroxid-Wasserverteilung im Vergleich zur Wasser-Wasser-Verteilung größer. Im
Vergleich mit den Ergebnissen der Arbeit von Tuckerman et al. [101] zum Verhalten von
Hydroxidionen in Wasser liefert die berechnete gO∗O(r)-Verteilungsfunktion geringfügig
höhere Minima aber nahezu übereinstimmende Maxima. Es kann demnach sicher gestellt
werden, dass das Auftreten der Hydroxidionen keinen signiﬁkanten Einﬂuss auf die Hydra-
tation des Ammoniumions während der Simulation hat.
In Abbildung 5.1 sind die berechneten gOO(r)-Verteilungsfunktionen dieser Arbeit im
Vergleich mit experimentellen Daten und Ergebnissen aus reinen Wassersystemen [103]
dargestellt. Die ermittelten Kurven für die Umgebung der Sauerstoﬀatome in Wasser ver-
einbaren sich sehr gut mit den in der Literatur diskutierten Ergebnissen. Die auftretenden
Unterschiede können aufgrund der vergleichenden Arbeiten von VandeVondele et al. [106]
als statistische Unsicherheit interpretiert werden, da die Werte für die ersten Maxima und
Minima in Abhängigkeit vom verwendeten Funktional eine relativ große Schwankungs-
breite haben. Außerdem konnten Todorova et al. [103] und Kuo et al. [107] nachweisen,
dass sowohl die verwendeten Funktionale als auch die Wahl der ﬁktiven Masse µ einen
entscheidenden Einﬂuss auf die Struktur der wässrigen Phase haben. Die in dieser Arbeit
verwendete ﬁktive Masse µ ist innerhalb der beschriebenen Grenzen (siehe 3.3.2) jedoch
geringer als in den Arbeiten von Bruge et al. [34] oder Tuckerman et al. [101], was die
gefunden Unterschiede erklären kann. Aus den dargestellten Ergebnissen lässt sich mit
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Abbildung 5.1: Vergleich von berechneten gOO(r)-Verteilungsfunktionen in reinem Wasser
[103] (gestrichelte Linie) und dem wässrigen Ammoniumsystem (dünne Linie) mit experi-
mentellen Ergebnissen der Advanced Light Source-Methode (ALS) [105] (starke Linie).
großer Sicherheit ableiten, dass die gewählten Bedingungen die experimentell bekannten
Daten der untersuchten Systeme in hohem Maße wiedergeben.
Der Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen zeigt große (Abb. 5.2). Die Verteilung
des Sauerstoﬀs um das Ammoniumion zeigt in Analogie zu den Ergebnissen von Bruge et
al. [34] die erwartete erste Hydratationssphäre zwischen 2,65 Å und 3,5 Å. Bei der Inte-
gration bis zum ersten Minimum erhält man eine Koordinationszahl von 5,4 (Tab. 5.2).
Das bedeutet, dass das Ammoniumion im Durchschnitt mit einem zusätzlichen, nicht über
die Ammoniumwasserstoﬀatome koordinierten, Wassermolekül umgeben ist. Die gefunde-
ne Koordinationszahl ist geringfügig größer als die in den Arbeiten von Bruge et al. (5,2)
[34], was durch die geringere verwendete ﬁktive Masse µ bedingt sein kann. Dabei liegt
die Abweichung innerhalb der statistischen Genauigkeit, welche durch die Simulationszeit
begrenzt wird. In der Verteilungsfunktion gNO(r) ﬁndet sich weiterhin ein schwaches, ver-
gleichsweise breites Plateau zwischen 3,5 und 5,0 Å, das auf eine zweite unstrukturierte
Hydratationssphäre schließen lässt. Außerhalb des Radius von 5,0 Å erhält man Werte um
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Abbildung 5.2: Vergleich der Verteilungsfunktionen gNO(r) für NH3/NH+4 .
eins und damit eine statistische Verteilung, wodurch die Wechselwirkung des Wassers mit
dem Ammoniumion ab dieser Entfernung praktisch vernachlässigbar wird.
Im Unterschied dazu zeigt das Ammoniakmolekül einen ersten Peak bei 2,65 Å mit einem
lokalen Minimum bei 2,85 Å. Dieser Peak kann einem einzelnen Wassermolekül zugeordnet
werden, welches über eine sehr starke Wasserstoﬀbrücke mit dem freien Elektronenpaar des
Stickstoﬀatomes wechselwirkt. Aufgrund dieser starken Wechselwirkung (siehe Tab. 5.1)
kann innerhalb der simulierten Zeit kein Austausch dieses Moleküls beobachtet werden. Es
erfolgte jedoch in verschiedenen Simulationen ein Protonenübergang vom Wassermolekül
auf das Ammoniakmolekül. Diese Übergänge erfolgen während der Berechnung nur in eine
Richtung und erzeugen ein assoziiertes Ionenpaar. Da dieses Ionenpaar ein anderes Ver-
halten zeigte, wurden die Ergebnisse aus diesen Simulationen nicht zur Beschreibung des
Ammoniaks genutzt.
Im weiteren Verlauf zeigt die Verteilungsfunktion gNO(r) des Ammoniak einen Anstieg ab
2,9 Å, der von einer schwach ausgeprägten Schulter bei 3,4 Å begrenzt wird. Die darunter
liegende Peakﬂäche ist ebenfalls zur ersten Hydratationssphäre zu rechnen und repräsen-
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Tabelle 5.1: Durchschnittliche Wasserstoﬀbrückenlängen [Å] für NH3/NH+4
Simulationsdurchschnitt aus [108]
H-Donor N-H· · ·O N· · ·O N-H· · ·O N· · ·O
NH+4 1,93 2,94 1,95(1) 2,91(1)
H-Akzeptor N· · ·H-O N· · ·O N· · ·H-O N· · ·O
NH3 1,74 2,68 - -
tiert wesentlich schwächer gebundene Sauerstoﬀatome des Wassers, die über ihre freien
Elektronenpaare mit den Wasserstoﬀatomen des Ammoniaks wechselwirken. Die Schulter
bei 3,4 Å entsteht durch die Hydratation des Wassermoleküls, das dem Ammoniak am
nächsten ist, da sich diese Wassermoleküle in einer relativen Entfernung zwischen 3,3 und
5,3 Å zum Stickstoﬀatom beﬁnden. Die Minima und Maxima ab 4,5 Å können nur als
statistische Schwankungen interpretiert werden, da im Vergleich mit dem Ammoniumion
wesentlich weniger Konﬁgurationen zur Berechnung verfügbar waren.
Um das Verständnis für die Umgebung der gelösten Spezies zu vertiefen, wurden Raum-
verteilungsfunktionen (spatial distribution functions, SDF s) erstellt. Dabei wurden alle
Konﬁgurationen einer Trajektorie entlang eines Vektors ausgerichtet, im Falle des Ammo-
niumions an einer NH-Bindung und für Ammoniak in Richtung des freien Elektronenpaa-
res am Stickstoﬀ. Abbildung 5.3 zeigt die ermittelten SDF s. Dabei lässt sich deutlich die
Struktur der Umgebung des Ammoniumions erkennen. Die dargestellten roten Isoﬂächen
der Sauerstoﬀdichte lokalisieren die Wassermoleküle in Richtung der NH-Bindungen des
Ammoniumions, während die Netzoberﬂäche einige Gebiete darstellt, an denen zusätzliche
Wassermoleküle in die Hydratationssphäre eintreten. Im starken Unterschied zum NH+4
zeigt das NH3 bereits in den kleineren roten Isoﬂächen das Auftreten von schwach wechsel-
wirkenden Wassermolekülen. Die erweiterte Netzoberﬂäche zeigt zudem eine unstrukturier-
te Umgebung für das Ammoniak, bei wobei fast alle Punkte im Raum von Wassermolekülen
besetzt sein können.
Zur vollständigen Beschreibung der Systeme gehören ebenfalls die gND(r)- und gD∗O(r)-
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Abbildung 5.3: Darstellung der räumlichen Aufenthaltswahrscheinlichkeiten in der ersten
Hydratationssphäre für die gNO(r) Verteilungsfunktionen (erstellt mit VMD [109]). Dabei
sind die Umgebungen des Ammoniakmoleküls links und die des Ammoniumions rechts dar-
gestellt. Die gezeigten roten Isoﬂächen berücksichtigen 92% der Sauerstoﬀdichte, während
die netzartigen Oberﬂächen 97% einschließen.
Verteilungsfunktionen, welche in Abbildung 5.4 und 5.5 dargestellt sind. Die Analyse dieser
Verteilungsfunktionen bestätigt die bereits beschriebenen Strukturaussagen. Die Funktion
gND(r) zeigt für Ammoniak das mit dem freien Elektronenpaar am Stickstoﬀatom wech-
selwirkende Wasserstoﬀatom als separaten Peak zwischen 1,2 Å und 2,1 Å. Auﬀällig ist
weiterhin, dass die Wasserstoﬀatome dem Ammoniak durchschnittlich 0,2 Å näher sind als
im vergleichbaren Ammoniumsystem. Dieses Ergebnis lässt sich größtenteils auf die unter-
schiedlichen Partialladungen der Wasserstoﬀatome (Tab. 4.1) und damit auf verschieden
starke elektrostatische Wechselwirkungen zurückführen. Analysiert man gD∗O(r), zeichnet
sich ab 2,4 Å ein ähnliches Verhalten im Vergleich mit gND(r) ab. Der erste Peak unter-
scheidet sich jedoch signiﬁkant. Integriert man bis zum ersten Minimum erhält man für die
Ammoniumwasserstoﬀatome eine Koordinationszahl von 0,92, während sich für Ammoniak
lediglich ein Wert von 0,86 ergibt (Tab. 5.2).
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Abbildung 5.4: Vergleich der gD∗O(r)-Verteilungsfunktionen für NH3/NH+4 .
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Abbildung 5.5: Vergleich der gND(r)-Verteilungsfunktionen für NH3/NH+4 .
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Das bedeutet, dass beim Ammoniumion an allen Aminwasserstoﬀen nahezu immer ein
Wassermolekül über Wasserstoﬀbrücken gebunden ist. Der Austausch dieses Wassers muss
demnach sehr schnell und konzertiert ablaufen, damit eine derart hohe zeitlich gemittel-
te Koordinationszahl erhalten werden kann. Die Koordinationszahl des Ammoniaks weist
darauf hin, dass sich (wie bereits in der SDF zu sehen) relativ häuﬁg Wassermoleküle ohne
Bildung einer Wasserstoﬀbrückenbindung in der Hydratationssphäre aufhalten.
5.2 Aufenthaltszeiten und Austauschmechanismen
Eine weitere Möglichkeit, die Koordination der Spezies zu beschreiben, ist gemäß Impey
et al. [8] die Ermittlung einer durchschnittlichen Aufenthaltsdauer. Dazu wird von einer
zeitlich gemittelten Koordinationszahl n(t) ausgegangen:
n(t) =
1
N
N∑
n=1
∑
j
P j(tn, t). (5.3)
Zur Berechnung werden N Konﬁgurationen und alle j Wassermoleküle verwendet. Die
Wahrscheinlichkeit Pj (tn , t) ist 1, wenn das Wassermolekül sich zu beiden Zeitpunkten tn
und tn + t in der Hydratationssphäre beﬁndet. Anderenfalls wird Pj (tn , t) = 0 deﬁniert.
Die Aufenthaltszeit τ ist demnach der Faktor, welcher n(t) an e −tτ anpasst. Vergleicht man
Tabelle 5.2: Berechnete Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten in der ersten Hydra-
tationssphäre der NH3/NH+4 -Systeme
Spezies Koord.-zahl Radius der Haupt- Neben-
aus gNO(r) aus gD∗O(r) 1. Hydr.-sphäre [Å] Aufenthaltszeiten τ [ps]
NH3 6,8 0,86 3,5 2,07 0,04
NH+4 5,4 0,92 3,5 2,66 0,08
NH+4 aus [34] 5,2 1,0 3,5 4,0 0,08
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nun die ermittelten Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten (Tab. 5.2), zeigt sich ein
unerwartetes Ergebnis. So ist das Ammoniakmolekül im Durchschnitt von eineinhalb Was-
sermolekülen mehr umgeben als das Ammoniumion, wobei dieses wesentlich stärker mit
dem Wasser wechselwirkt. Die Aufenthaltszeiten zeigen, dass Ammoniumionen in einem
relativ stabilen, langlebigen Käﬁg aus vier Wassermolekülen eingeschlossen sind, während
ein weiteres Wassermolekül anscheinend ohne speziﬁsche Wechselwirkungen in die erste
Hydratationssphäre eindringt und sie wieder verlässt. Im Vergleich mit den von Bruge
et al. [34] ermittelten Aufenthaltsdauern sind die hier berechneten Werte kleiner. Eine
Signiﬁkanz dieses Unterschiedes kann aber aufgrund der vergleichsweise kurzen Simulati-
onsdauer (10 ps) nicht überprüft werden. Beim Ammoniak kann die Aufenthaltsdauer des
stark gebundenen Wassermoleküles nicht bestimmt werden, da kein Austausch beobachtet
werden konnte. Die Wassermoleküle, die über freie Elektronenpaare der Sauerstoﬀatome
gebunden sind, haben im Vergleich zum Ammoniumion jedoch kürzere Aufenthaltszeiten,
bevor sie durch ein anderes Molekül ausgetauscht werden. Es muss erwähnt werden, dass
die Hauptaufenthaltszeiten statistisch sehr unsicher sind, da die Gesamtsimulationszeit nur
das Doppelte bis Fünﬀache dieser Zeiten beträgt. Trotzdem geben sie einen grundlegend
unterschiedlichen Aufbau und eine damit verbundene Dynamik der Hydratation wieder.
Die durch die Moleküldynamik erhaltenen Trajektorien liefern ebenfalls ein Bild der Dyna-
mik des Wasseraustausches. So wird der von Bruge et al. [34] gefundene Mechanismus für
die Ammoniumionen durch diese Rechnungen bestätigt (Abb. 5.6). In die erste Hydrata-
tionssphäre (Abb. 5.6a) treten innerhalb von 250 fs zwei neue Wassermoleküle (W1, W2 )
ein und bilden gegabelte Wasserstoﬀbrückenbindungen. Nach etwa 750 fs verlassen zwei
Wassermoleküle (W2, W3 ) die Hydratationssphäre und ein Austauschereignis ist abge-
schlossen. Im Unterschied zu dem in der Literatur beschriebenen Mechanismus wird dabei
nur ein Wassermolekül ausgetauscht, da im dargestellten Fall das eintretende Wassermo-
lekül W2 die Hydratationssphäre wieder verlässt. Hierbei handelt es sich allerdings um
einen statistischen Eﬀekt, da die Wahrscheinlichkeit des Verlassens für beide Moleküle in
der gegabelten Wasserstoﬀbrückenbindung etwa gleich groß ist. Es konnte aber zusätzlich
ein Mechanismus beobachtet werden, bei dem nur ein Wassermolekül ausgetauscht wird.
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Abbildung 5.6: Stickstoﬀ-Sauerstoﬀ-Abstände im Verlauf eines Austauschereignisses am
Ammoniumion. Die Abstände für die nicht ausgetauschten Wassermoleküle (W4, W5, W6 )
sind aus Übersichtsgründen separat dargestellt. Im unteren Teil ist eine Skizze des beob-
achteten Mechanismus dargestellt. a) Ausgangszustand der Hydratation bei 6250 fs b)
Bildung von zwei gegabelten Wasserstoﬀbrücken unter Einbeziehung zweier neuer Wasser-
moleküle (W1, W2 ) bei etwa 6750 fs c) Neue Hydratationssphäre nach Verlassen von W2
und W3 bei 7700 fs.
Auch hierbei verläuft der Austausch über eine gegabelte Wasserstoﬀbrücke, die eintreten-
des und verlassendes Wassermolekül für etwa 800 fs an das Ammoniumion bindet (Abb.
5.7). Für Ammoniak konnte kein dezidierter Mechanismus gefunden werden. Die berech-
neten Aufenthaltszeiten (Tab. 5.2) können daher nur als statistisches Mittel interpretiert
werden, da der Austausch sehr schnell, die Bewegung der Wassermoleküle in Wasser aber
relativ langsam ist. So konnte während einer Simulation mehrfach das Verlassen der ersten
Hydratationssphäre und der Wiedereintritt mit sich anschließendem Austausch beobachtet
werden, da das ausgetauschte Wassermolekül nicht schnell genug in die Lösungsmittelum-
gebung diﬀundiert.
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Abbildung 5.7: Stickstoﬀ-Sauerstoﬀ-Abstände im Verlauf eines Austauschereignisses am
Ammoniumion, bei welchem nur ein Wassermolekül ausgetauscht wird. Die Abstände für
die nicht ausgetauschten Wassermoleküle (W3, W4, W5 ) sind aus Übersichtsgründen se-
parat dargestellt.
Kapitel 6
Methylsubstituierte Amine
Bei der Betrachtung der methylsubstituierten Amine beobachtet man im Vergleich zu Am-
moniak signiﬁkante Unterschiede in der Hydratation. Der +I-Eﬀekt der Methylgruppe
erhöht die Verfügbarkeit des freien Elektronenpaares am Stickstoﬀatom und damit das
Akzeptorvermögen gegenüber Wasserstoﬀatomen. Gleichzeitig sinkt die Partialladung der
Aminwasserstoﬀatome (siehe Tab. 4.1) und damit die Stärke der auftretenden Wechselwir-
kung gegenüber Elektronenpaardonatoren (z.B. Sauerstoﬀatomen). Des Weiteren wird der
sterische Anspruch der Methylgruppe die Hydratation beeinﬂussen, da das Wasserstoﬀ-
brückennetzwerk im Wasser deutlich gestört wird.
6.1 Das System Methylamin / Methylammonium
6.1.1 Paar-Verteilungsfunktionen
Wie bereits bei den Ammoniak/Ammoniumion-Systemen ist es auch bei den Systemen
mit Methylamin bzw. dem Methylammoniumion wichtig die Struktur des Lösungsmittels
zu analysieren, um entscheiden zu können, ob die erhaltenen Ergebnisse aus den Simulatio-
nen experimentell bekanntes Verhalten wiedergeben. Dazu wurden wiederum die gOO(r)-
und zusätzlich für das System mit Methylammoniumion die gO∗O(r)-Verteilungsfunktionen
berechnet und miteinander verglichen. Dabei zeigt sich auch in diesem System, dass das
43
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Abbildung 6.1: Vergleich der berechneten gOO(r)-Verteilungsfunktionen für Wasser in den
Systemen mit Methylamin (gestrichelte Linie) bzw. mit dem Methylammoniumion (durch-
gezogene Linie). Zusätzlich ist die von Kusalik et al. [110] berechnete Verteilungsfunktion
dargestellt (Strich-Punkt-Linie).
Hydroxidion die Struktur des Wassers nur geringfügig (innerhalb eines Radius von 3,5 Å)
beeinﬂusst. Da während der gesamten Simulation der Abstand zwischen Methylammoni-
umion und Hydroxidion größer als 5 Å ist, kann die Veränderung der Hydratation des
Methylammoniumions durch das Hydroxidion als vernachlässigbar gering angesehen wer-
den.
Die in Abbildung 6.1 dargestellten Ergebnisse zeigen eine identische Struktur des um-
gebenden Wassers für Methylamin und das Methylammoniumion. Auch im Vergleich mit
den gOO(r)-Verteilungsfunktionen der Ammoniak/Ammoniumion-Systeme (siehe Abb. 5.1)
kann ein ähnlicher Kurvenverlauf beobachtet werden. Aufgrund dieser Ergebnisse können
die gewählten Bedingungen als geeignet betrachtet werden, innerhalb der Methylamin/
Methylammonium-Systeme experimentell bekannte Eigenschaften wiederzugeben.
Ebenfalls in Abbildung 6.1 dargestellt sind die Ergebnisse einer Arbeit von Kusalik et al.
[110]. Dabei wurde das Hydratationsverhalten von Methylamin mit Hilfe kraftfeldbasierter
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MD-Simulation untersucht. Die dargestellten Ergebnisse zeigen ein deutlich strukturiertes
Lösungsmittel, was hauptsächlich auf die verwendeten Paarpotentiale zurückzuführen ist.
Aufgrund der unterschiedlichen Methoden ist jedoch ein Vergleich der hier berechneten
Ergebnisse mit denen von Kusalik et al. [110] nur bedingt möglich. Betrachtet man die
0.0
0.5
1.0
1.5
2.0
2.5
2 3 4 5 6 7
g
(r
)
N
O
CH NH3 3
+
CH NH3 2
CH NH [110]3 2
r[Å]
Abbildung 6.2: Vergleich der berechneten gNO(r)-Verteilungsfunktionen für Methylamin
(gestrichelte Linie) und das Methylammoniumion (durchgezogene Linie). Zusätzlich ist die
von Kusalik et al. [110] berechnete Verteilungsfunktion dargestellt (Strich-Punkt-Linie).
Verteilungsfunktion gNO(r) für das Methylammoniumion, ﬁndet man einen Peak bei 2.9
Å (Abb. 6.2). Dabei repräsentiert, vergleichbar zu den Ergebnissen des Ammoniumions
(Abb. 5.2), die Fläche zwischen 2.5 und 3.5 Å die erste Hydratationssphäre des Methylam-
moniumions. Die um eine Einheit geringere Peakhöhe erklärt sich durch die vorhandene
Methylgruppe, welche eine Koordinationsstelle am Stickstoﬀatom besetzt. Nahezu iden-
tisch mit der des Ammoniumions ﬁndet sich eine zweite Hydratationssphäre zwischen 3.5
und 5.7 Å. Dabei zeigen die berechneten Verteilungsfunktionen relativ große Schwankun-
gen, was durch die kleinere Anzahl der analysierten Konﬁgurationen im Vergleich zum
Ammoniak zu erklären ist.
Auch für das Methylamin ist eine große Ähnlichkeit zum Ammoniak im Kurvenverlauf
KAPITEL 6. METHYLSUBSTITUIERTE AMINE 46
der gNO(r)-Verteilungsfunktion zu beobachten. Das am nächsten positionierte Wassermo-
lekül, welches mit dem Methylamin über das freie Elektronenpaar des Stickstoﬀatomes
eine Wasserstoﬀbrückenbindung bildet, erzeugt einen separaten schmalen Peak bei 2.65 Å.
Dabei stimmen die Peakhöhe und -breite mit den Werten der für Ammoniak berechneten
Verteilungsfunktion überein, was den Schluss zulässt, dass die Wechselwirkungen dieser
Wassermoleküle vergleichbar stark sind. Im weiteren Verlauf der Verteilungsfunktion ﬁn-
det man ein breites Plateau zwischen 3.0 Å und 5.2 Å. Dieses Plateau repräsentiert zwei
unterschiedliche Wassermoleküle. Dabei sind die näher am Stickstoﬀ positionierten Wasser-
moleküle über schwache Wechselwirkungen (Wasserstoﬀbrückenbindungen) an das Amin
gebunden, während die weiter entfernten bereits das erste Wassermolekül koordinieren
und damit eine zweite Hydratationssphäre bilden. Dieses Ergebnis kann durch die Analyse
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Abbildung 6.3: Vergleich der gD∗O(r)-Verteilungsfunktionen für Methylamin (gestrichelte
Linie) und das Methylammoniumion (durchgezogene Linie). Zusätzlich ist die von Kusalik
et al. [110] berechnete Verteilungsfunktion dargestellt (Strich-Punkt Linie).
der gD∗O(r)-Verteilungsfunktion bestätigt werden (Abb. 6.3). Während die PCF für die
Ammoniumwasserstoﬀatome ein deutliches Plateau zwischen 1.5 Å und 2.65 Å zeigt, ﬁndet
man in der PCF der Aminwasserstoﬀatome ein Maximum bei 2.3 Å mit einer Schulter bei
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2.65 Å. Interessanterweise ist die von Kusalik et al. [110] ermittelte Verteilungsfunktion
außerhalb der ersten Hydratationssphäre identisch mit der hier berechneten, während ihr
Verlauf innerhalb der ersten Sphäre eher den Mittelwert der Simulationen von Amin und
Ammoniumion darstellt.
Anhand der gD∗O(r)-Verteilungsfunktion kann die erste Hydratationssphäre des Methyl-
amins mit einem Radius von 3,5 Å bestimmt werden. Dazu summiert man den Radius des
ersten Minimums von gD∗O(r) (2,65 Å) mit der durchschnittlichen Bindungslänge zwischen
Stickstoﬀ- und Aminwasserstoﬀatomen (0,85 Å). In der gNO(r)-Verteilungsfunktion (Abb.
6.2) beﬁndet sich am ermittelten Radius der ersten Hydratationssphäre jedoch weder ein
Minimum noch ein Wendepunkt. Das bedeutet, dass die Hydratationssphären nicht vonein-
ander getrennt werden können. Die schwache Wechselwirkung der Aminwasserstoﬀatome
mit den Wassermolekülen liegt, noch deutlicher als beim Ammoniak, im gleichen Entfer-
nungsbereich wie die zweite Hydratationssphäre in Richtung des stark wechselwirkenden
Wassermoleküls.
CH NH
3 2 CH NH3 3
+
Abbildung 6.4: Darstellung der räumlichen Aufenthaltswahrscheinlichkeiten des Wassers in
der ersten Hydratationssphäre anhand der gNO(r)-Verteilungsfunktion (erstellt mit VMD
[109]). Dabei sind die Umgebungen des Methylaminmoleküls links und die des Methylam-
moniumions rechts dargestellt. Die gezeigten roten Isoﬂächen berücksichtigen 94% der Sau-
erstoﬀdichte, während die netzartigen Oberﬂächen 97% einschließen.
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Um auch hier ein detailliertes Bild zu erhalten, wurden die Raumverteilungsfunktionen der
beiden Spezies berechnet (Abb. 6.4). Für das Methylamin zeigt sich eine starke Lokalisie-
rung des Wassermoleküles, das mit dem freien Elektronenpaar des Stickstoﬀs wechselwirkt.
Im Gegensatz dazu sind die Wassermoleküle in Richtung der Aminwasserstoﬀe kaum lo-
kalisiert. Dafür treten zusätzliche Wassermoleküle scheinbar ohne Wechselwirkung in den
Bereich der ersten Hydratationssphäre ein.
Vergleichbar mit dem Ammoniumion (siehe Abb. 5.3) bildet auch das Methylammonium
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Abbildung 6.5: Vergleich der berechneten gND(r)-Verteilungsfunktionen für Methylamin
(gestrichelte Linie) und das Methylammoniumion (durchgezogene Linie). Zusätzlich ist die
von Kusalik et al. [110] berechnete Verteilungsfunktion dargestellt (Strich-Punkt-Linie).
einen stabilen Käﬁg von Wassermolekülen aus. Dabei sind alle Wassermoleküle über starke
Wasserstoﬀbrückenbindungen der Form N − H · · ·O mit den Ammoniumwasserstoﬀato-
men verbunden. Zusätzlich treten unter Bildung gegabelter Wasserstoﬀbrücken Wassermo-
leküle in die Hydratationssphäre ein.
In Abbildung 6.5 sind die gND(r)-Verteilungsfunktionen zusammengestellt. Im Fall des
Methylamins ﬁndet man einen separaten Peak bei 1,65 Å, welcher ein einzelnes Wasser-
stoﬀatom repräsentiert. Dieses Wasserstoﬀatom steht über eine Wasserstoﬀbrückenbindung
KAPITEL 6. METHYLSUBSTITUIERTE AMINE 49
in Wechselwirkung mit dem freien Elektronenpaar des Aminstickstoﬀatoms. Im Vergleich
zu den Arbeiten von Kusalik et al. [110] ist dieser Peak wesentlich näher am Stickstoﬀatom
angeordnet. Da in der hier verwendeten ab initio-MD elektronische Wechselwirkungen ein-
bezogen werden, ist die Annäherung unterschiedlicher Atome auch unterhalb der Summe
der van der Waals-Radien möglich, was in einer klassischen MD aufgrund der parame-
trisierten Bindungslängen und Atomradien nicht erfasst werden kann. Dieser Unterschied
sollte insbesondere bei der Diskussion der pKB -Werte von entscheidender Bedeutung sein.
Der weitere Kurvenverlauf der gND(r)-Verteilungsfunktionen zeigt ähnliches Verhalten für
die betrachteten Spezies.
6.1.2 Koordinationszahlen, Aufenthaltszeiten und Wasseraus-
tausch
Berechnet man die Koordinationszahlen über die Integration der gNO(r)-Verteilungsfunk-
tion, erhält man für Methylamin einen durchschnittlichen Wert von 2,3 (Tab. 6.1). Das
bedeutet, dass sich im zeitlichen Mittel nur zweieinhalb Wassermoleküle in der ersten
Hydratationssphäre des Methylamins aufhalten. Wie bereits in Abschnitt 6.1.1 dargestellt,
steht dabei nicht jedes Wassermolekül über Wasserstoﬀbrücken mit dem Amin in Wech-
selwirkung. Analysiert man die Koordinationszahl der Aminwasserstoﬀatome, erhält man
Tabelle 6.1: Berechnete Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten in der ersten Hydra-
tationssphäre der CH3NH2/CH3NH+3 -Systeme
Spezies Koord.-zahl Radius der Haupt- Neben-
aus gNO(r) aus gD∗O(r) 1. Hydr.-sphäre [Å] Aufenthaltszeiten τ [ps]
CH3NH2 2,3 0,65 3,5 1,91 0,10
CH3NH
+
3 4,1 1,06 3,5 2,3 0,09
einen durchschnittlichen Wert von 0,65. Dieser Wert ist als zeitliches Mittel zu betrachten,
wobei der Aminwasserstoﬀ einen beträchtlichen Zeitabschnitt (ca. 35%) nicht an einer Was-
serstoﬀbrückenbindung beteiligt ist. Im Vergleich zum Ammoniak ist die Wechselwirkung
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des Methylamins mit Wasser erwartungsgemäß schwächer und der Einﬂuss der Wasser-
Wasser-Wechselwirkungen nimmt zu. Das Methylammoniumion zeigt demgegenüber ein
dem Ammoniumion vergleichbares Verhalten. Dabei existiert ein langlebiger Käﬁg aus
Wassermolekülen in Richtung der NH-Bindungen des Methylammoniumions bzw. des Am-
moniumions sowie ein zusätzliches Wassermolekül, das an unterschiedlichen Positionen in
die Hydratationssphäre eintritt. Im Durchschnitt ist jedes Wasserstoﬀatom des Methylam-
moniumions von 1.06 Wassermolekülen koordiniert. Dieser Wert zeigt noch deutlicher als
beim Ammoniumion, dass ein Austausch des Wassers nur über die zwischenzeitliche Bil-
dung einer gegabelten Wasserstoﬀbrücke verlaufen kann.
Die Ermittlung der Hauptaufenthaltszeiten für das Methylammoniumion, nach der in Ab-
schnitt 5.2 beschriebenen Prozedur, liefert einen Wert von 2.3 ps. Aufgrund der simulier-
ten Zeitdauer ist dieser Wert jedoch mit relativ großer statistischer Unsicherheit behaf-
tet. Trotzdem ist deutlich festzustellen, dass die im Wasserkäﬁg eingebundenen Moleküle
schneller ausgetauscht werden als im vergleichbaren Ammoniumsystem. Die berechneten
Nebenaufenthaltszeiten, die den Wassermolekülen zugeordnet werden können, die sich oh-
ne Ausbildung von Wasserstoﬀbrücken in der ersten Hydratationssphäre beﬁnden, sind
vergleichbar mit den Werten, welche für das Ammoniumion erhalten wurden.
Das beim Methylammoniumion ermittelte zusätzliche Wassermolekül, welches nicht über
Wasserstoﬀbrücken gebunden ist, ist an sämtlichen Austauschereignissen beteiligt. Dabei
konnte beim Methylammoniumion nur ein Mechanismus des Wasseraustausches beobachtet
werden (Abb. 6.6). Nach dem Eintritt eines neuen Wassermoleküls bildet sich eine gega-
belte Wasserstoﬀbrückenbindung, die nach etwa 400 fs dissoziiert. Dabei verlässt das zuvor
gebundene Wassermolekül die erste Hydratationssphäre.
Für das Methylamin konnte, vergleichbar zum Ammoniak, kein eindeutiger Mechanismus
gefunden werden. Dabei tauscht, wie bereits diskutiert, das nächste (über das freie Elek-
tronenpaar des Stickstoﬀatoms gebundene) Wassermolekül im Lauf der Simulation nicht
aus und die Fluktuation innerhalb der ersten Hydratationssphäre ist sehr hoch. Die Auf-
enthaltsdauer von durchschnittlich 80-120 fs (Tab. 6.1) entspricht der fünﬀachen Reor-
ganisationszeit von Wasserstoﬀbrückenbindungen. Damit haben bei der Hydratation des
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Abbildung 6.6: Stickstoﬀ-Sauerstoﬀ-Abstände im Verlauf eines Wasseraustauschereignisses
in der ersten Hydratationssphäre am Methylammoniumion.
Methylamins Wasser-Wasser-Wechselwirkungen einen größerem Einﬂuss auf die Hydrata-
tion als im Fall von Ammoniak oder des Methylammoniumions.
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6.2 Das System Dimethylamin / Dimethylammonium
6.2.1 Paar-Verteilungsfunktionen
Die berechneten gOO(r)-Verteilungsfunktionen für die Systeme Dimethylamin/Wasser bzw.
Dimethylammoniumion/Wasser zeigen eine identische Verteilung des Wassers in den Simu-
lationsboxen. Auch der Vergleich der gOO(r)-Verteilungsfunktionen mit den bereits disku-
tierten Systemen (vgl. Abb. 5.1 und 6.1) führt zu übereinstimmenden Kurven.
Betrachtet man die gNO(r)-Verteilungsfunktion für das Dimethylammoniumion (Abb. 6.7)
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Abbildung 6.7: Vergleich der berechneten gNO(r)-Verteilungsfunktionen für Dimethylamin
(gestrichelte Linie) und das Dimethylammoniumion (durchgezogene Linie).
ﬁndet man die erste Hydratationssphäre zwischen 2,4 Å und 3,3 Å. Damit verringern sich
der Radius dieser Sphäre sowie die Höhe das ersten Minimums im Vergleich zum Methylam-
moniumion deutlich, was ein Indiz für eine stabilere Hydratationssphäre darstellt. Für das
Dimethylammoniumion nimmt die Peakhöhe bei 2.8 Å erwartungsgemäß ab, da die zwei-
te Methylgruppe eine Koordinationsstelle mehr am Ammoniumstickstoﬀatom besetzt und
damit weniger Wassermoleküle in Wechselwirkung stehen können. Die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit des Wassers in der zweiten Hydratationssphäre des Dimethylammoniumions
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(zwischen 3,3 Å und 5,0 Å) steigt dagegen leicht an.
Dieses Resultat spiegelt sich in einem
N
W1
H W2
W3
≈ 3,2Å
≈ 2,2 Å N
W1
H W2
W3
≈ 3,0 Å
≈ 2,5 Å
(b)(a)
CH3 CH3
CH3 CH3
Abbildung 6.8: Darstellung der beiden wahr-
scheinlichsten Positionen der nächsten drei Was-
sermoleküle um das Dimethylamin.
ausgeprägten Minimum bei 3,3 Å wider.
Während demnachWassermoleküle beim
Methylammoniumion zwischen erster und
zweiter Hydratationssphäre wechseln kön-
nen, verbleiben sie beim Dimethylam-
moniumion in der gesamten Simulations-
zeit in der zweiten Hydratationssphäre.
Im Unterschied zum Methylamin ergibt
sich für das Dimethylamin eine struktu-
rierte gNO(r)-Verteilungsfunktion (Abb. 6.7). So ﬁnden sich, neben dem ersten Maximum
bei 2,65 Å, eine Schulter bei 2,95 Å sowie ein zusätzliches Maximum bei 3,5 Å. Der ers-
te Peak kann wiederum dem am nächsten positionierten Wassermolekül (W1) zugeordnet
werden, welches eine Wasserstoﬀbrückenbindung mit dem freien Elektronenpaar des Amin-
stickstoﬀatoms ausbildet. Die Fläche unter der Schulter repräsentiert ein Wassermolekül
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Abbildung 6.9: Vergleich der gD∗O(r)-Verteilungsfunktionen für Dimethylamin (gestrichelte
Linie) und das Dimethylammoniumion (durchgezogene Linie).
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(W2), welches teilweise über das Aminwasserstoﬀatom koordiniert ist. Interessanterwei-
se hat die Verteilungsfunktion für dieses Wassermolekül (W2) einen Doppelpeak, wobei
das zweite Maximum unter dem Peak bei 3,5 Å verborgen ist (Abb. 6.8). Dieser Peak
entsteht durch ein weiteres Wassermolekül (W3), welches mit dem Wassermolekül (W1)
eine starke Wasserstoﬀbrückenbindung bildet und sich zwischen (W1) und (W2) beﬁn-
det. Die aufgrund dieser Position entstehenden Wechselwirkungen vergrößern den Abstand
des Wassermoleküls (W2) zum Aminwasserstoﬀatom und verringern damit die Stärke der
Wasserstoﬀbrückenbindung.
Dieses Bild kann anhand der gD∗O(r)-Verteilungsfunktion für das Dimethylamin bestätigt
werden (Abb. 6.9). Der erste Peak bei 2,2 Å entsteht, wenn das Wassermolekül (W3) sich
nicht innerhalb eines Radius von 3,2 Å zum Aminwasserstoﬀatom beﬁndet. Ist die Position
des Moleküls (W3) jedoch durch den Peak bei 2,9 Å repräsentiert, steigt die Entfernung
zwischen Aminwasserstoﬀatom und Wassermolekül (W2) und es bildet sich ein (kaum ab-
gegrenztes) Maximum bei 2,5 Å.
Noch deutlicher in Bezug auf die Anordnung der nächsten Wassermoleküle ist die Dar-
stellung der SDF für die beiden Systeme (Abb. 6.10). So zeigt die berechnete Isoﬂäche
(CH ) NH3 2 (CH ) NH3 2 2
+
Abbildung 6.10: Darstellung der räumlichen Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Wassermo-
leküle in der ersten Hydratationssphäre für die gNO(r)-Verteilungsfunktion (erstellt mit
VMD [109]). Dabei sind die Umgebungen des Dimethylamins links und die des Dime-
thylammoniumions rechts dargestellt. Die gezeigten roten Isoﬂächen berücksichtigen 94%
der Sauerstoﬀdichte, während die netzartigen Oberﬂächen 97% einschließen.
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des Dimethylamins zusätzlich eine hohe Aufenthaltswahrscheinlichkeit zwischen den bei-
den Koordinationsstellen des Amins. Das durch diese Oberﬂäche repräsentierte Wassermo-
lekül bewirkt, wie bereits diskutiert, eine Vergrößerung des Wasser-Aminwasserstoﬀatom-
Abstandes und führt zu einer wesentlich ausgedehnteren Isoﬂäche für die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit des koordinierten Wassermoleküls in Vergleich zum Dimethylammoniumion.
Die SDF des Dimethylammoniumions zeigt zwar ebenfalls ein drittes Wassermolekül in
der ersten Hydratationssphäre, jedoch ist die Wechselwirkung mit dem Ammoniumwas-
serstoﬀatom nur sehr schwach. Die gND(r)-Verteilungsfunktionen zeigen, abgesehen vom
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Abbildung 6.11: Vergleich der berechneten gND(r)-Verteilungsfunktionen für Dimethylamin
(gestrichelte Linie) und das Dimethylammoniumion (durchgezogene Linie).
Wasserstoﬀatom, welches mit dem freien Elektronenpaar des Stickstoﬀatomes in Wech-
selwirkung steht, eine nahezu statistische Verteilung des Wasser in der Umgebung des
Dimethylamins bzw. des Dimethylammoniumions (Abb. 6.11).
6.2.2 Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten
Bei der Ermittlung der Koordinationszahlen für das wässrige System mit Dimethylamin
bzw. dem Dimethylammoniumion muss erwähnt werden, dass der Radius, bis zu welchem
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integriert wurde, 0,2 Å kleiner war als bei den vorher betrachteten Systemen. Die be-
rechneten Werte (Tab. 6.2) für die Koordinationszahlen zeigen wiederum, dass das Amin
nicht über den gesamten Zeitraum in Wasserstoﬀbrücken eingebunden ist. Es existiert
zwar dauerhaft die Bindung über das freie Elektronenpaar des Aminstickstoﬀatoms, das
Aminwasserstoﬀatom zeigt jedoch nur eine Koordination von 0,71. Die Aufenthaltsdauer
des dort koordinierten Wassers beträgt etwa 2,3 ps, was vergleichbar mit den anderen Ami-
nen ist. Dabei ist die Simulation des Dimethylamins als statistisch unsicher einzuschätzen,
da hier nur ein Simulationszeitraum von etwa 5,3 ps betrachtet wurde. Für das Dime-
Tabelle 6.2: Berechnete Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten in der ersten Hydra-
tationssphäre der (CH3 )2NH /(CH3 )2NH+2 -Systeme
Spezies Koord.-zahl Radius der Haupt- Neben-
aus gNO(r) aus gD∗O(r) 1. Hydr.-sphäre [Å] Aufenthaltszeiten τ [ps]
(CH3 )2NH 1,62 0,71 3,3 2,3 0,06
(CH3 )2NH
+
2 2,4 1,13 3,3 >5 0,35
thylammoniumion konnte eine durchschnittliche Koordinationszahl der Aminfunktion von
2,4 berechnet werden. Dabei zeigt sich auch hier, dass sich neben den koordinierten Was-
sermolekülen zeitweise ein weiteres Lösungsmittelmolekül in der nächsten Umgebung des
Stickstoﬀatoms aufhält. Dieses Wassermolekül steht ebenfalls in Wechselwirkung mit den
Ammoniumwasserstoﬀatomen, was durch die hohe Koordinationszahl dieser Wasserstoﬀ-
atome (1,13) nachgewiesen werden kann. Während der gesamten Simulationszeit konnte
kein Austausch der koordinierten Wassermoleküle beim Dimethylammoniumion beobachtet
werden, so dass oﬀensichtlich die Aufenthaltsdauer größer als 5 ps ist. Es konnte jedoch die
Aufenthaltsdauer des dritten Wassermoleküls recht genau zu 350 fs bestimmt werden. Die-
se im Vergleich sehr lange Aufenthaltszeit des zusätzlichen Moleküls lässt darauf schließen,
dass ein eventueller Austausch über eine gegabelte Wasserstoﬀbrückenbindung erfolgt.
KAPITEL 6. METHYLSUBSTITUIERTE AMINE 57
6.3 Das System Trimethylamin / Trimethylammonium
6.3.1 Paar-Verteilungsfunktionen
Auch für Trimethylamin bzw. das Trimethylammoniumion enthaltende Systeme kann durch
die Analyse der gOO(r)-Verteilungsfunktion nachgewiesen werden, dass die verwendeten
Bedingungen denen in reinem Wasser sehr nahe kommen. Allerdings ist die gewählte Grö-
ße der Simulationsbox hier schon relativ klein. Vergleichsrechnungen mit größeren Boxen
(100 Wassermoleküle) zeigen jedoch keinen signiﬁkanten Unterschied in den Verteilungs-
funktionen.
Erwartungsgemäß ähneln sich die gNO(r)-Verteilungsfunktionen der beiden Spezies, da bei-
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Abbildung 6.12: Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen für Trimethylamin (gestrichel-
te Linie) und das Trimethylammoniumion (durchgezogene Linie).
de nur eine Koordinationsstelle für ein Wassermolekül besitzen. Wie in Abbildung 6.12 dar-
gestellt, erkennt man in der PCF deutlich einen separaten Peak bei 2,65 Å (Trimethylamin)
bzw. 2,8 Å (Trimethylammoniumion), welcher das koordinierende Wassermolekül reprä-
sentiert. Oberhalb eines Abstandes von 4,5 Å entspricht die Verteilungsfunktion für das
Trimethylammoniumion einer statistischen Veretilung für nicht-wechselwirkende Teilchen.
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Die Ausbildung einer zweiten Hydratationssphäre kann damit ausgeschlossen werden. Im
Gegensatz dazu zeigt die Verteilungsfunktion für das Trimethylamin eine deutliche zweite
Hydratationssphäre zwischen 3,5 Å und 6,0 Å. Dabei bildet das Sauerstoﬀatom im Was-
sermolekül der ersten Hydratationssphäre über seine freien Elektronenpaare Wasserstoﬀ-
brückenbindungen zum Wasser der zweiten Hydratationssphäre aus. Die Wechselwirkung
über das Wasserstoﬀatom dieses Moleküls ist jedoch vergleichbar schwach. Damit bietet
sich auch eine Erklärung für die statistische Verteilung in der Paar-Korrelationsfunktion
des Trimethylammoniumions an: Da das Sauerstoﬀatom des koordinierenden Wassermo-
leküls bereits mit dem Ammoniumwasserstoﬀatom wechselwirkt, stehen zur Koordination
der zweiten Hydratationssphäre nur noch dessen Wasserstoﬀatome zur Verfügung. Ist die
Wechselwirkung über diese Wasserstoﬀatome jedoch schwach, ﬁndet man nur noch Funk-
tionswerte der Verteilungsfunktion von ca. 1. Ein vergleichbares Ergebnis liefert auch die
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Abbildung 6.13: Darstellung der gD∗O(r)-Verteilungsfunktion für das Trimethylammonium-
ion (durchgezogene Linie). (Da das Trimethylamin kein Aminwasserstoﬀatom besitzt ist
diese Funktion konstant 0.)
Analyse der gD∗O(r)-Verteilungsfunktion (Abb. 6.13). Ein separater Peak repräsentiert das
dem Stickstoﬀatom nächste Wassermolekül, während der nachfolgende Kurvenverlauf rela-
tiv unspeziﬁsch ist. So sind bis zum Minimum bei 4,7 Å noch zwei weitere Wassermoleküle
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präsent, deren Wechselwirkungen mit dem Wassermolekül jedoch schwach sind. Betrachtet
man die SDF s des dreifach methylsubstituierten Systems (Abb. 6.14), ﬁndet man ein ähn-
liche Verteilung bei beiden Spezies. So ist durch die rote Isoﬂäche deutlich die Lokalisierung
(CH ) N3 3 (CH ) NH3 3
+
Abbildung 6.14: Darstellung der räumlichen Aufenthaltswahrscheinlichkeit in der ersten
Hydratationssphäre für die gNO(r)-Verteilungsfunktion (erstellt mit VMD [109]). Dabei
sind die Umgebungen des Trimethylamins links und die des Trimethylammoniumions rechts
dargestellt. Die gezeigten roten Isoﬂächen berücksichtigen 94% der Sauerstoﬀdichte, wäh-
rend die netzartigen Oberﬂächen 97% einschließen.
des koordinierenden Wassermoleküls zu erkennen, während die netzartige Oberﬂäche ein
weiteres Wassermolekül einschließt. Dabei ist die berechnete unsymmetrische Verteilung
der Isoﬂäche auf die kurze Simulationszeit zurückzuführen. Die abschließende Betrachtung
der gND(r)-Verteilungsfunktionen bestätigt alle bisher getroﬀenen Strukturaussagen (Abb.
6.15). Für das Trimethylamin ist der separate Peak des über das freie Elektronenpaar des
Stickstoﬀatoms koordiniertenWasserstoﬀatoms zu erkennen, wobei das entsprechende zwei-
te Wasserstoﬀatom dieses Wassermoleküls einen Peak bei 3,1 Å erzeugt. Die beiden Was-
serstoﬀatome des am Trimethylammoniumion koordinierten Wassermoleküls bilden einen
Peak bei 3,2 Å.
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Abbildung 6.15: Vergleich der gND(r)-Verteilungsfunktionen für Trimethylamin (gestrichel-
te Linie) und das Trimethylammoniumion (durchgezogene Linie).
6.3.2 Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten
Aus der Betrachtung der Umgebung des Trimethylamins sowie des Trimethylammonium-
ions in der Wasserbox lässt sich bereits auf eine vergleichbare Hydratation und Koordi-
nation schließen. In Analogie zu den bereits diskutierten Aminen ﬁndet auch beim Tri-
methylamin während des Simulationszeitraumes kein Austausch des am Stickstoﬀatom
koordinierten Wassermoleküls statt. Das bedeutet, dass die Aufenthaltszeiten dieses Was-
sermoleküls oﬀensichtlich größer als 5 ps sind (Tab. 6.3). Im Gegensatz dazu wurde für die
Tabelle 6.3: Berechnete Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten in der ersten Hydra-
tationssphäre der (CH3 )3N /(CH3 )3NH+-Systeme
Spezies Koord.-zahl Radius der Haupt- Neben-
aus gNO(r) aus gD∗O(r) 1. Hydr.-sphäre [Å] Aufenthaltszeiten τ [ps]
(CH3 )3N 1,10 - 3,2 >5 0,2
(CH3 )3NH
+ 1,07 1,00 3,2 >5 0,08
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Wassermoleküle in der zweiten Hydratationssphäre des Trimethylamins eine Aufenthalts-
zeit berechnet, welche mit 0,2 ps vergleichsweise lang ist. Diese Tatsache ist oﬀensichtlich
auch eine Ursache für die berechnete Asymmetrie der zweiten Hydratationssphäre (siehe
Abb. 6.14). Auch für das Trimethylammoniumion wurde kein Austausch des koordinier-
ten Wassermoleküls beobachtet, so dass die Aufenthaltszeiten auch hier größer als 5 ps
sein müssen. Allerdings ist die Aufenthaltszeit für die Wassermoleküle in der zweiten Hy-
dratationssphäre signiﬁkant kürzer, was bei ausreichend langer Simulationsdauer zu einer
symmetrischen Verteilung innerhalb der ersten Hydratationssphäre führt. Im Unterschied
dazu sind sowohl beim Ammoniak als auch bei den anderen methylsubstituierten Spezi-
es die protonierten Formen jeweils wesentlich stärker hydratisiert. Beim Trimethylamin/
Trimethylammonium-System ergibt sich aus der Berechnung kein Unterschied und damit
kann auch keine Stabilisierung einer Form festgestellt werden. Die Auswirkung dieses Er-
gebnisses auf die Basizität der Amine in wässriger Umgebung soll im Folgenden diskutiert
werden.
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6.4 Zwischenresümee
Analysiert man die Hydratation der untersuchten Amine und des Ammoniaks, sind große
Ähnlichkeiten festzustellen. So wird grundsätzlich die stärkste Wechselwirkung bei dem
über das freie Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms gebundenen Wassermolekül gefunden.
Die gNO(r)-Verteilungsfunktionen (Abb. 6.16) zeigen das erste Maximum als schmalen
separaten Peak, dessen Peakhöhe mit zunehmender Substitution leicht abnimmt. Erwar-
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Abbildung 6.16: Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen für das Trimethylamin (Strich-
Doppelpunkt-Linie), Dimethylamin (Strich-Punkt-Linie), Methylamin (gestrichelte Linie)
und Ammoniak (durchgezogene Linie).
tungsgemäß nimmt auch die Größe der ersten Hydratationssphäre, welche durch die Fläche
zwischen 2,75 und 4 Å charakterisiert wird, soweit ab, dass sie schließlich beim Trime-
thylamin nicht mehr existiert. Demgegenüber steigt die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der
Wassermoleküle in der zweiten Hydratationssphäre. Dabei muss bemerkt werden, dass die-
se zweite Hydratationssphäre die Wassermoleküle einschließt, welche direkt mit dem am
nächsten zum Amin positionierten Wassermolekül in Wechselwirkung stehen. Dieser Ef-
fekt wurde auch von Kawata et al. [23, 24] auf Grundlage einer RISM-SCF Rechnung auf
Hartree-Fock-Niveau beschrieben. Dabei zeigt die von diesen Autoren dargestellte gNO(r)-
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Verteilungsfunktion eine symmetrische Verteilung des Wassers um das Amin, was mit den
hier erhaltenen Ergebnissen nicht übereinstimmt. Weiterhin ist bei Kawata et al. [23, 24]
der Unterschied in den gNO(r)-Verteilungsfunktionen zwischen protonierter Spezies und
unprotoniertem Amin nur in der Peakhöhen, nicht aber im Kurvenverlauf zu ﬁnden. Auch
dieses Ergebnis konnte in dieser Arbeit nicht reproduziert werden. Eine kraftfeldbasierte
Rechnung von Rizzo und Jorgensen [111], bei der das Kraftfeld für Amine angepasst wurde,
zeigt zwar eine ähnliche unsymmetrische Verteilung des Wassers in der Aminumgebung,
jedoch bewirkt der dort überbewertete elektrostatische Term gleichzeitig eine Verkleine-
rung der Sauerstoﬀ-Aminwasserstoﬀ-Bindungen mit zunehmender Substitution.
Die in dieser Arbeit erhaltenen gNO(r)-Verteilungsfunktionen der protonierten Spezies
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Abbildung 6.17: Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen für das Trimethylammonium-
ion (Strich-Doppelpunkt-Linie), das Dimethylammoniumion (Strich-Punkt-Linie), das Me-
thylammoniumion (gestrichelte Linie) und das Ammoniumion (durchgezogene Linie).
(Abb. 6.17) zeigen eine systematische Abnahme der ersten Peaks und damit der Wech-
selwirkungen in der ersten Hydratationssphäre. Eine entsprechende Zunahme des Peaks
der zweiten Hydratationssphäre kann jedoch nicht beobachtet werden. Caskey et al. [26]
publizierten 2002 Strukturberechnungen auf DFT-Niveau bei der Geometrien von Am-
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moniumionen mit bis zu 14 Wassermolekülen optimiert wurden. Dabei beschrieben die
Autoren grundsätzlich symmetrische Verteilungen des Wassers um das entsprechende Am-
moniumion als die energetisch günstigsten Strukturen. Die in dieser Arbeit und bei Bruge
et al. [34] berechneten mobileren zusätzlichen Wassermoleküle konnten auf Grundlage der
DFT-Rechnungen von Caskey et al. nicht gefunden werden. Jedoch zeigt der Vergleich der
hier erhaltenen Ergebnisse mit denen von Kawata et. al. [23, 24] eine gute Übereinstim-
mung der Verteilungsfunktionen für die protonierten Spezies. In weiteren Publikationen
[16, 112, 113] wird oftmals über die freien Hydratationsenergien der Amine bzw. Ammo-
niumionen berichtet, ohne jedoch Strukturaussagen zu treﬀen. Dabei ergeben sich gera-
de aus den Unterschieden der Aminumgebung große Diﬀerenzen in den entsprechenden
Energien. Eine Auswertung der in dieser Arbeit dargestellten Ergebnisse in Hinsicht auf
Hydratationsenergien könnte ein weiterer Schritt zur Lösung des Problems der anormalen
Basizitätsreihenfolge der methylsubstituierten Amine darstellen.
6.4.1 pKB-Wert-Berechnung der untersuchten Amine
Ein Anliegen dieser Arbeit war die Berechnung von pKA- bzw. pKB -Werten der betrachte-
ten Amine in Wasser. Dabei gelten allgemein die folgenden Gleichgewichte und Deﬁnitio-
nen:
R3N + H2O ­ R3NH+ +OH− KB =
cR3NH+cOH−
cR3N
pKB = −logKB , (6.1)
R3NH
+ + H2O ­ R3N + H3O+ KA =
cR3N cH3O+
cR3NH+
pKA = −logKA. (6.2)
Um aus quantenchemischen Berechnungen Rückschlüsse auf pK -Werte ziehen zu können,
ist weiterhin die Gibbs-Helmholtz-Gleichung und deren Umformung für das thermodyna-
mische Gleichgewicht zu betrachten:
∆G = ∆H − T∆S = ∆G0 + RTln
∏
i
aυii , (6.3)
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∆G = 0 ⇒ ∆G0 = −RTln
∏
i
aυii = −RTlnK . (6.4)
Durch die Berechnung der freien Energie einer Reaktion ist es demnach möglich, eine
Aussage über die Gleichgewichtslage zu treﬀen. Verfolgt man die Literatur in Hinsicht
auf die Berechnung freier Energien von (Protonierungs-)Reaktionen in Lösung ﬁndet man
unterschiedliche Ansätze. So wird die Protonierung beispielsweise über einen thermody-
namischen Zyklus beschrieben, welcher Desolvatation, Gasphasen-Protonierung und an-
schließende Solvatation betrachtet. Die freien Energien werden somit als Summen bzw.
Diﬀerenzen der einzelnen Teilschritte berechnet [13, 16, 113]. Diese Methode liefert sehr
gute Ergebnisse unter der Voraussetzung, dass die zur Berechnung herangezogene Struktur
mit der realen in Lösung vorliegenden Struktur übereinstimmt. Bildet sich jedoch in der
Umgebung der untersuchten Spezies ein dynamisches Gleichgewicht für die Wechselwirkun-
gen mit den Lösungsmittelmolekülen aus, bei welchem die reale Struktur der betreﬀenden
hydratisierten Spezies aus mehreren energetisch ähnlichen Konformationen besteht, wei-
chen die erhaltenen Ergebnisse zum Teil um Größenordnungen ab.
Ein anderer Weg, die freie Energie (entweder ∆G oder ∆A) einer Protonierungsreaktion
zu berechnen, ist die Betrachtung einer Reaktionskoordinate. Dazu wird oftmals eine geo-
metrische Größe (Bindungslänge oder -winkel) gezielt variiert, um den Reaktionspfad zu
beschreiben. Besonders bei Systemen mit vielen Freiheitsgraden zeigt eine derartige Rück-
führung des Reaktionspfades auf eine einzelne geometrische Größe stark fehlerbehaftete
Resultate, da die Kontrolle einer Bindungslänge nur eine schlechte Näherung zur Lokali-
sierung von Übergangszuständen ist [114, 115]. Eine wesentlich eﬀektivere Kontrollgröße
für die Berechnung der freien Energie in Lösung ist die Koordinationszahl n des reak-
tiven Zentrums [115]. Im Fall einer Deprotonierungsreaktion in Wasser ist demnach die
Betrachtung der Koordinationszahl des Protonenakzeptors bzw. des Protonendonators ei-
ne Möglichkeit, die Änderung der freien Energie zu ermitteln. In der vorliegenden Arbeit
wurde, unter Vorraussetzung des in Gleichung 6.1 beschriebenen Gleichgewichts (Rückre-
aktion), das entsprechende Ammoniumion als Protonendonator festgelegt. Betrachtet man
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nun den Protonendonator, gilt für den Ausgangszustand der Reaktion n = 1 , da das Pro-
ton noch vollständig an den Donator gebunden ist. Der Endzustand der Reaktion wäre
erreicht, wenn für den Donator n = 0 wird. Da jedoch bei entsprechender Entfernung des
Protons vom Donator bzw. Akzeptor das System anfällig für eine Reprotonierung ist, sind
die Endzustände einer solchen Reaktion nicht exakt zu berechnen. Um die Koordinati-
onszahl für die jeweilige Reaktion berechen zu können, nutzt man alle i Konformationen
der Trajektorie sowie die entsprechenden Abstände ri des Protons zum Protonendonator
(Stickstoﬀatom). Weiterhin ist ein Abstand Rcut zwischen Proton und Donator zu wählen,
welcher die obere Grenze zur Ermittlung der Koordinationszahl darstellt. Dabei sollte Rcut
so gewählt werden, das der Fall des unprotonierten Amins n = 0 bereits beschrieben wird.
Die Berechnung der Koordinationszahl erfolgt mit Hilfe von Gleichung 6.5.
n =
N∑
i=1
1
e(κ(ri−Rcut )+1 )
. (6.5)
Ein weiterer für die Qualität der Ergebnisse entscheidender Faktor ist die gewählte Brei-
te der Verteilung κ−1 . Die Wahl dieser Größe legt die Messpunktdichte der Verteilungs-
funktion fest. Dabei ist ein Kompromiss zwischen Genauigkeit und statistischer Sicherheit
zu ﬁnden. Wählt man κ−1 sehr klein, sind sowohl Messpunktdichte als auch auftretende
Schwankungen sehr groß. Für große Werte von κ−1 erhält man zwar eine geglättete Ver-
teilungsfunktion, die Aussagekraft ist jedoch wesentlich geringer. In dieser Arbeit wurde
ein Wert von κ−1= 0,02 Å verwendet, wobei abschließend durch die Berechnung eines
gleitenden Durchschnitts über 10 Messpunkte eine Glättung erreicht wurde. Zu beach-
ten ist weiterhin, dass in den jeweiligen Ammoniumionen eine unterschiedliche Anzahl an
potentiell abzugebenden Protonen vorliegt. Diese Protonen haben die gleiche Wahrschein-
lichkeit, an einer Deprotonierungsreaktion beteiligt zu sein, und müssen daher bei der
Berechnung beachtet werden. Um einen Vergleich zu ermöglichen, wurden die Koordinati-
onszahlen so normiert, dass der Protonierungszustand die Koordinationszahl n = 1 liefert.1
1Durch diese Normierung können die freien Energien der jeweiligen Koordinationszahlen auch unter
den verschiedenen Aminen verglichen werden. Außerdem können in die Berechnung die Eﬀekte einbezogen
werden, welche durch zusätzliche Wasserstoﬀbrücken der Aminwasserstoﬀatome entstanden.
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Abbildung 6.18: Vergleich der
gND(r)-Verteilungsfunktionen
für das Trimethylammoniumion
(Strich-Doppelpunkt-Linie), das
Dimethylammoniumion (Strich-
Punkt-Linie), das Methylammo-
niumion (gestrichelte Linie) und
das Ammoniumion (durchgezogene
Linie).
Analysiert man nun die gND(r)-Verteilungsfunk-
tionen von protonierter und unprotonierter Form,
gibt es im Idealfall einen Radius Rcut , der zwischen
den ersten Maxima liegt und bei welchem die ent-
sprechenden Funktionswerte der Verteilungsfunktio-
nen null sind. Für die methylsubstituierten Amine
wurde Rcut zu 1,25 Å ermittelt, damit die Koordina-
tionszahlen der Grenzfälle exakt reproduziert werden
können. Beim Ammoniak überschneiden sich jedoch
beide Verteilungsfunktionen, so dass die ermittelten
Koordinationszahlen der Grenzfälle nicht den Vor-
aussetzungen (n = 1 bzw. n = 0 ) entsprechen. Um
die entstehenden Ergebnisse trotzdem vergleichen zu
können, wurde sowohl für Ammoniak als auch das
Ammoniumion der Radius Rcut=1,25 Å verwendet.
Damit ist die normierte Koordinationszahl des Am-
moniumions allerdings kleiner als 1.2
Untersucht man nun die Koordinationszahlen in Ab-
hängigkeit des gewählten Radius Rcut , kann die freie
Energie näherungsweise durch numerische Integrati-
on ermittelt werden:
∆G(n) = G(n)−G(ni) =
n∫
ni
f (n)dn. (6.6)
Dabei stellt ni die ermittelte Koordinationszahl beim entsprechenden Radius Rcut ,i dar. Für
die Beschreibung der Deprotonierungsreaktion benötigt man die Wahrscheinlichkeit, mit
welcher sich das Proton am Donor (Ammoniumion) bzw. am Akzeptor (Wassermolekül)
2Die tatsächliche Koordinationszahl des Ammoniumions beträgt demnach 3,98. Damit wird eines der
Protonen nur zu 98% dem Ammoniumion zugerechnet, womit rechnerisch die Stabilität des Ammoniumions
unterschätzt wird. Der damit berechnete pKB -Wert wird daher grundsätzlich zu gering sein.
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beﬁndet. Diese Wahrscheinlichkeit ist nach Chandler [116] für endliche Systeme wie folgt
berechenbar:
P(RC ) =
∫ RC
0
4pir2e−
∆G(n)
kT dr∫ Rmax
0
4pir2e−
∆G(n)
kT dr
, (6.7)
wobei Rmax der größte Radius ist, für den die freie Energie berechnet wurde, und RC (nicht
Rcut !) die Grenze zwischen protonierter und unprotonierter Form darstellt. Mit Hilfe des
Dissoziationsgrades α(RC ) = 1 − P(RC ) kann die Basenkonstante KB beschrieben werden
(6.8):
KB =
P(RC )
2
α(RC )c0V
. (6.8)
So stellen c0 die Konzentration des jeweiligen Ammoniumions in der Simulationszelle und
V deren Volumen dar. Aufgrund der zur Equilibrierung verwendeten größeren Boxen haben
die Boxen der CPMD Simulation nicht die gleiche Größe und daher auch eine voneinander
abweichende Dichte (% = 0.94...1.03). Es ist oﬀensichtlich, dass die Wahl des Grenzradi-
us RC zwischen protonierter und deprotonierter Form von entscheidender Bedeutung für
die Ermittlung der KB -Werte ist. Damit dieser Parameter so genau wie möglich bestimmt
werden kann, wurden DFT-Rechnungen an Wasser-Ammoniumion-Clustern mit Hilfe des
Spartan04-Programms [95] durchgeführt. Auf Grundlage des B3LYP-Funktionals und unter
Verwendung eines 6-31+G∗-Basissatzes konnten die Energien der Cluster bei systematisch
veränderter NH-Bindungslänge ermittelt werden. Die Änderung der Energie in Abhän-
gigkeit der Bindungslänge zeigt ein Maximum bei 1,22 Å. Interessanterweise ermittelten
Davies et al. [117] einen identischen Radius für die Separation eines Protons vomWassermo-
lekül (Autodissoziation). Die in Abbildung 6.18 dargestellten gND(r)-Verteilungsfunktionen
der Ammoniumionen dienen der Ermittlung der freien Energie. Deutlich zu erkennen ist,
dass die Werte oberhalb von 1,22 Å bereits nahe 0 sind. Demnach wird erwartungsge-
mäß die Deprotonierungsreaktion stark auf Seite der Edukte liegen. In Tabelle 6.4 sind
die berechneten Ergebnisse zusammengefasst und mit experimentell ermittelten Werten
von Arnett et al. [28] verglichen. Es zeigt sich eine sehr gute Übereinstimmung der be-
rechneten Werte mit den experimentell ermittelten. Generell werden die pKB -Werte durch
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Tabelle 6.4: Berechnete Aufenthaltswahrscheinlichkeiten P(RC ) und pKB -Werte im Ver-
gleich zu experimentellen Werten
Spezies 1 − P(RC ) % pKB (berechnet) pKB (exp.) [28]
NH+4 5,92×10−3 1,03 4,53 4,73
CH3NH
+
3 1,20×10−2 0,96 3,65 3,32
(CH3 )2NH
+
2 1,57×10−2 0,97 3,44 3,19
(CH3 )3NH
+ 5,91×10−3 0,97 4,27 4,18
die Rechnungen überschätzt, lediglich für das Ammoniumion ﬁndet sich ein zu kleines
Ergebnis im Vergleich zu dem experimentellen Daten. Wie bereits diskutiert sollte dieses
Resultat hauptsächlich auf die gewählten Ausgangsbedingungen, das heißt auf die von eins
abweichende Koordinationszahl der protonierten Spezies, zurückzuführen sein. Durch diese
geringere Koordinationszahl wird die Stabilität der protonierten Spezies unterschätzt und
dementsprechend ein kleinerer pKB -Wert ermittelt.
Kapitel 7
Ethylsubstituierte Amine
Da für die methylsubstituierten Amine sehr gute Ergebnisse in Hinblick auf Hydratisierung
und pKB -Werte erhalten wurden, soll auch die Anwendbarkeit des Verfahrens für ethyl-
substituierte Amine und deren Ammoniumionen getestet werden.
Für das Ethylamin und dessen korrespondierendes Ammoniumion wurde geprüft, ob die
Verteilung des Wassers nach der Equilibrierung die Strukturmerkmale von Wasser bei Stan-
dardbedingungen wiedergibt. Dabei zeigt der Vergleich der gOO(r)-Verteilungsfunktionen
mit den Werten von Todorova et al. [103] und Kuo et al. [107] für reines Wasser, dass die
gewählten Bedingungen auch für die wässrigen Lösungen des Ethylamins und des Ethylam-
moniumions anwendbar sind und die Eigenschaften des Wassers unter realen Bedingungen
abgeleitet werden können. Die Darstellung der erhaltenen gNO(r)-Verteilungsfunktionen
in Abbildung 7.1 schließt neben C2H5NH2/C2H5NH+3 auch die Ergebnisse für CH3NH2/
CH3NH
+
3 ein. Im direkten Vergleich der primären Amine bzw. primären Ammoniumionen
ist eine starke Ähnlichkeit zu erkennen. Dabei unterscheiden sich die Kurven der protonier-
ten Formen wesentlich geringer als die der reinen Amine. Beim Übergang von Methyl- zum
Ethylamin verschiebt sich das erste Maximum der Verteilungsfunktion um etwa 0,15 Å
in Richtung größerer Entfernung. Damit muss die zugrundeliegende Wechselwirkung beim
Ethylamin etwas geringer sein, was mit den in Tabelle 4.1 aufgeführten Partialladungen
übereinstimmt. Dieses Ergebnis lässt außerdem auf eine geringere Hydratationsenergie des
70
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Abbildung 7.1: Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen für das Ethylamin (gestrichelte
Linie), das Ethylammoniumion (durchgezogene Linie), Methylamin (Strich-Punkt-Linie)
und das Methylammoniumion (Strich-Doppelpunkt-Linie).
Ethylamins schließen. Da die protonierten Formen eine nahezu identische Verteilungsfunk-
tion zeigen, sollten sie auch eine vergleichbare Hydratationsenergie besitzen. Der Unter-
schied der reinen Amine ist demnach ein Indiz für eine geringfügig höhere Basizität des
Ethylamins im Vergleich zum Methylamin. Vergleicht man die Aufenthaltswahrscheinlich-
keit des Wassers um das Ethylamin (Abb. 7.2) mit der um das Methylamin (vgl. Abb.
6.4) ﬁndet man bereits kleine Unterschiede. Dabei ist die Lokalisierung des Wassermole-
küls, welches mit dem freien Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms in Wechselwirkung steht,
nahezu identisch, während die Aminwasserstoﬀatome beim Ethylamin anscheinend gerin-
ger koordiniert sind. Aufgrund der relativ kurzen Simulationszeit kann aber aus diesen
Unterschieden keine Aussage über Veränderungen der Hydratationsenergie gemacht wer-
den. Auch die Analyse der Umgebung des Ethylammoniumions und der Vergleich mit den
Ergebnissen für das Methylammoniumion zeigen nur geringfügige Unterschiede. Ein zu-
sätzliches, nicht über Wasserstoﬀbrücken koordiniertes Wassermolekül, wie es bereits beim
Methylammoniumion beschrieben wurde, ist auch in der Umgebung des Ethylammonium-
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Abbildung 7.2: Darstellung der räumlichen Aufenthaltswahrscheinlichkeit in der ersten Hy-
dratationssphäre auf Basis der gNO(r)-Verteilungsfunktion (erstellt mit VMD [109]). Dabei
sind die Umgebung des Ethylamins links und die des Ethylammoniumions rechts darge-
stellt. Das Ethylamin ist so positioniert, dass das freie Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms
nach oben gerichtet ist. Die gezeigte rote Isoﬂäche berücksichtigt 94% der Sauerstoﬀdichte,
während die netzartige Oberﬂäche 97% einschließt.
ions zu ﬁnden. Die Aufenthaltszeit dieses Moleküls in der ersten Hydratationssphäre des
Ethylammoniumions ist jedoch sehr kurz, woraus sich eine beinahe gleichmäßige Verteilung
um die Ammoniumgruppe ergibt. Die ermittelten Koordinationszahlen (Tab. 7.1) bestäti-
gen diese Ergebnisse und zeigen deutlich die Ähnlichkeit zum Methylamin.
Auch die in Abb. 7.3 dargestellten gD∗O(r)-Verteilungsfunktionen lassen keine detaillierten
Schlussfolgerungen im Hinblick auf die Umgebung des Ethylamins bzw. Ethylammoniu-
mions zu. Im Vergleich mit dem Methylamin zeigen sich zwar Unterschiede in den Kur-
venverläufen, diese sind jedoch im Rahmen der statistischen Unsicherheit nicht genauer
auswertbar. Aufschlussreicher sind allerdings die in Abbildung 7.4 dargestellten gND(r)-
Verteilungsfunktionen. Dabei kennzeichnet der Index D alle Wasserstoﬀatome, die nicht
am Kohlenstoﬀ gebunden sind. Das erste Maximum dieser Verteilungsfunktionen ist somit
den Amin- bzw. Ammoniumwasserstoﬀatomen zuzuordnen.
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Abbildung 7.3: Vergleich der gD∗O(r)-Verteilungsfunktionen für das Ethylamin (gestrichelte
Linie), das Ethylammoniumion (durchgezogene Linie), Methylamin (Strich-Punkt-Linie)
und das Methylammoniumion (Strich-Doppelpunkt-Linie).
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Abbildung 7.4: Vergleich der gND(r)-Verteilungsfunktionen für das Ethylamin (gestrichelte
Linie), das Ethylammoniumion (durchgezogene Linie), Methylamin (Strich-Punkt-Linie)
und das Methylammoniumion (Strich-Doppelpunkt-Linie).
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Tabelle 7.1: Berechnete Koordinationszahlen und Aufenthaltszeiten für die Wassermoleküle
der ersten Hydratationssphäre für C2H5NH2/C2H5NH+3 und CH3NH2/ CH3NH+3
Spezies Koord.-zahl Radius der Haupt- Neben-
aus gNO(r) aus gD∗O(r) 1. Hydr.-sphäre [Å] Aufenthaltszeiten τ [ps]
C2H5NH2 2,4 0,64 3,4 4,3 0,17
C2H5NH
+
3 4,5 1,30 3,4 >5 0,12
CH3NH2 2,3 0,65 3,5 1,91 0,10
CH3NH
+
3 4,1 1,06 3,5 2,3 0,09
Der zweite Peak in den gND(r)-Verteilungsfunktionen ist nur bei den unprotonierten Spe-
zies vorhanden und repräsentiert das über das freie Elektronenpaar in Wechselwirkung
stehende Wasserstoﬀatom des am nächsten positionierten Wassermoleküls. Wie bereits in
Abschnitt 6.4.1 diskutiert, ist es für die Berechnung der pKB -Werte notwendig, einen Punkt
zu ﬁnden, bei dem zwischen dem ersten Maximum der protonierten Spezies und dem zwei-
ten Maximum der unprotonierten Spezies die Werte der Verteilungsfunktionen null sind.
In Übereinstimmung mit den methylsubstituierten Spezies konnte dieser Radius Rcut zu
1,3 Å bestimmt werden. Unterschiedlich ist dagegen die aus den DFT-Rechnungen berech-
nete NH-Bindungslänge für den Cluster Ethylammoniumion/Wasser. Das Maximum des
Energiegradienten liegt demnach bei 1,21 Å, während für die verschiedenen Methylammo-
niumionen stets 1,22 Å ermittelt wurde. Da die berechnete Verteilungsfunktion jedoch eine
Verteilungsbreite von 0,02 Å hat, ist die Ermittlung des pKB -Wertes nur ungenau möglich.
Um die Werte mit denen für die methylsubstituierten Amine vergleichen zu können, wurde
der etwas größere Radius von 1,22 Å benutzt. Damit wird die protonierte Form bevorzugt
und der erhaltene pKB -Wert im Vergleich zum Experiment kleiner. Der berechnete pKB -
Wert ist mit 3,13 tatsächlich kleiner als der experimentell ermittelte (3,29) [28].
Die Analyse der Daten für das Diethylamin bzw. das Triethylamin und deren entspre-
chenden Ammoniumionen zeigte, dass die verwendete Simulationsbox zu klein für diese
Systeme war. Die aus der Simulation gewonnene gOO(r)-Verteilungsfunktion zeigte ein un-
KAPITEL 7. ETHYLSUBSTITUIERTE AMINE 75
gewöhnlich hohes erstes Maximum, welches zusätzlich deutlich verbreitert war. Außerdem
konnte festgestellt werden, dass zwischen den β-Kohlenstoﬀatomen und ihrem durch die
Periodizität der Box erzeugten Bild nur ein mittlerer Abstand von 5,5 Å bestand. Dadurch
existieren Wassermoleküle, die sowohl mit dem zentralen Amin als auch mit seinem Bild in
Wechselwirkung stehen. Die Bedingungen in diesen Systemen lassen sich daher nicht mit
den vorher diskutierten vergleichen.
Um dennoch vergleichbare Ergebnisse zu erhalten, wurden sowohl Diethylamin als auch
Triethylamin und deren korrespondierende Ammoniumionen in größeren Systemen mit
100 Wassermolekülen berechnet. Dabei stellte sich schnell heraus, dass die verfügbare Re-
chenkapazität nur eine sehr kurze Simulationszeit von 1,0 bis 1,5 ps ermöglichte. Die aus
diesen Daten ermittelten Verteilungsfunktionen zeigen sehr starke Schwankungen innerhalb
des Kurvenverlaufs sowie einen von 1 abweichenden Wert am Rand der Simulationsbox.
Es ist demnach nicht möglich, Schlussfolgerungen hinsichtlich des Hydratationsverhaltens,
der Umgebung oder des pKB -Wertes zu ziehen. Aus dem Vergleich mit den methylsub-
stituierten Aminen lässt sich ableiten, dass für vergleichbare Ergebnisse auch ähnliche
Simulationszeiten berechnet werden müssen. Da aber die Rechenzeit mit der Potenz der
betrachteten Teilchen skaliert, ist ein Rechenaufwand für ein derartiges System wesentlich
größer.
Kapitel 8
Das Ethylendiamin
Von besonders großem Interesse, in Hinblick auf eine spätere Anwendung des Verfahrens
zur pKB -Wert Vorhersage, sind Moleküle, die mehrere protonierbare Gruppen besitzen. Es
stellt sich weiterhin die Frage, ob mit Hilfe der Modellierung die unterschiedlichen Proto-
nierungsstufen berechnet und deren pKB -Werte ermittelt werden können.
Als Modellsubstanz wurde in dieser Arbeit das Ethylendiamin gewählt, welches zwei iden-
tische Aminfunktionen besitzt, die bei unterschiedlichen pKB -Werten protoniert werden
[118, 119]. Jedoch sind die Größen der pKB -Werte in der Literatur mit relativ hohen Fehler-
grenzen (±0,2 pK-Einheiten) angegeben. Eine Arbeit von Bryantsev et al. [120] zeigt eine
Methode, bei der pKA-Werte dieser und ähnlicher Verbindungen mit sehr großer Genauig-
keit wiedergegeben werden können. Dazu berechneten die Autoren optimierte Strukturen,
aus welchen sie thermodynamische Daten ableiten konnten. Wie bereits diskutiert, können
mit diesem Verfahren gute Werte erhalten werden, wenn optimierte und reale Struktur in
Lösung übereinstimmen. Es liefert jedoch keine Aussagen über die Struktur der Umgebung
einzelner Spezies.
Um Größeneﬀekte, wie sie bei der Modellierung der ethylsubstituierten Spezies auftra-
ten, ausschließen zu können, wurden die Lösungsmittelboxen so vergrößert, dass sie 100
Wassermoleküle enthielten. Nach der Equilibrierung der Systemen musste jedoch festge-
stellt werden, dass die Dichte des Wassers in der Box größer war (ρ = 1, 09 g
cm3
) als unter
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realen Bedingungen. Neben dem freien Diamin (EDA) wurden sowohl die monoprotonier-
te Spezies (EDAH+) als auch die diprotonierte Spezies (EDAH2+2 ) in einem Zeitrahmen
von 8 ps berechnet. Die Anwendbarkeit der Bedingungen wurde anhand der berechneten
gOO(r)-Verteilungsfunktionen durch den Vergleich mit den von Todorova et al. [103] er-
mittelten Verteilungsfunktionen für reines Wasser überprüft. Daraus wird ersichtlich, dass
die erhöhte Dichte starke Auswirkungen auf die Mobilität der Wassermoleküle hatte. So
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Abbildung 8.1: Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen für (a) EDAH2+2 (Strich-Punkt-
Linie) und das protonierte Stickstoﬀatom in EDAH+ (durchgezogene Linie) sowie für (b)
EDA (gestrichelte Linie) und das unprotonierte Stickstoﬀatom in EDAH+ (durchgezogene
Linie)
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zeigt das Wasser einen wesentlich geringeren Selbstdiﬀusionkoeﬃzienten und bildet damit
einen glasartigen Zustand. Trotzdem stimmt der Kurvenverlauf der berechneten gNO(r)-
Verteilungsfunktion (Abb. 8.1b) für das EDA fast vollständig mit den bereits diskutierten
Verteilungsfunktionen der Amine überein. Das Wassermolekül, welches über eine Wasser-
stoﬀbrückenbindung mit dem freien Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms in Wechselwirkung
steht, erzeugt einen separaten schmalen Peak bei 2,7 Å. Dabei entsprechen Entfernung vom
Stickstoﬀatom sowie Peakhöhe und -breite den für Methylamin gefundenen Werten. Im wei-
teren Kurvenverlauf zeigen sich zwei weitere Peaks bei 3,1 und 3,5 Å, welche die Wasser-
moleküle charakterisieren, die mit den Aminwasserstoﬀatomen in Wechselwirkung stehen.
Diese Wassermoleküle beﬁnden sich in wesentlich kürzerer Entfernung zum Aminstickstoﬀ-
atom als bei den vorher untersuchten Aminen. Es kann davon ausgegangen werden, dass
dieses Ergebnis ebenfalls auf die höhere Dichte des Systems zurückzuführen ist. Betrachtet
man die gNO(r)-Verteilungsfunktion des unprotonierten Aminstickstoﬀatoms im EDAH+
(Abb. 8.1b), zeigt sich der charakteristische Peak bei 2,7 Å, aber gleichzeitig verschiebt
sich der darauﬀolgende Peak zu kürzeren Abständen. Das bedeutet, dass die Protonierung
des ersten Amins die Hydratationssphäre des zweiten Stickstoﬀatoms deutlich beeinﬂusst.
Daher kann schon aus der qualitativen Betrachtung des Hydratationsverhaltens auf eine
unterschiedliche Hydratationsenergie geschlossen werden.
Der Vergleich der gNO(r)-Verteilungsfunktionen ergibt für die Umgebungen der protonier-
ten Stickstoﬀatome einen identischen Kurvenverlauf (Abb. 8.1a). Es ist zu bemerken, dass
die höheren Maxima und die tieferen Minima beim EDAH2+2 aus statistischen Gründen
entstehen.1 Sowohl die Lage als auch Breite und Höhe der ersten Peaks (bei 2,9 Å) von
EDAH+ und EDAH2+2 entsprechen den gefundenen Werten für das Methylammoniumion
(vgl. Abb. 6.2). In der Tat zeigen die gefunden Konformationen des EDAH2+2 , dass sich
beide protonierten Stickstoﬀatome während der gesamten Simulationszeit in trans-Stellung
beﬁnden und die ersten Hydratationssphären nicht miteinander in Wechselwirkung stehen.
Hierbei muss einschränkend bemerkt werden, dass durch den geringen Selbstdiﬀusionsko-
1Diese Schlussfolgerung beruht auf der Tatsache, dass die analysierten Konﬁgurationen voneinander
abhängig sind.
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eﬃzienten Rotationen um die C-C-Achse sehr langsam verlaufen würden. Damit besteht
die Gefahr, während der Simulationszeit in einem lokalen Minimum zu bleiben, ohne den
gesamten Konformationsraum durchlaufen zu haben. Der beim EDAH2+2 ausgeprägte Peak
bei 4,7 Å charakterisiert die Wassermoleküle einer schwach ausgebildeten zweiten Hydra-
tationssphäre, welche durch die geringere Mobilität des Wassers deutlicher wird. Die in
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Abbildung 8.2: Vergleich der gND(r)-Verteilungsfunktionen für EDA (gestrichelte Linie),
EDAH+ (Strich-Punkt-Linie) und EDAH2+2 (durchgezogene Linie).
Abbildung 8.2 dargestellten gND(r)-Verteilungsfunktionen wurden ohne die an den Koh-
lenstoﬀ gebunden Wasserstoﬀatome berechnet. Dabei ergibt sich ein Trend in der Vertei-
lung, welcher durch die Protonierung eintritt. So zeigen die ersten Peaks, welche die direkt
am Stickstoﬀatom gebundenen Protonen darstellen, einen Nebenpeak bei 1,6 Å, der im
Lauf der Protonierung abnimmt. Dieser Peak charakterisiert ein an Wasser bzw. ein H3O+
gebundenes Wasserstoﬀatom, das mit dem freien Elektronenpaar des Aminstickstoﬀs in
Wechselwirkung steht.Dieser Peak verschwindet nicht wie anzunehmen bei der zweifach
protonierten Form, sondern es zeigen sich Übergänge des Protons vom EDAH2+2 zum Was-
ser unter kurzeitiger Bildung eines H3O+. Aus dieser Beobachtung und der Tatsache, dass
zwei OH− zum Ladungsausgleich eingeführt werden mussten (cOH− ≈ 1, 1 M), lässt sich
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schlussfolgern, dass die zweite Protonierungsstufe unter den gewählten Bedingungen sehr
ungünstig ist. Um dennoch eine Aussage über die pKB -Werte der Verbindung zu erhalten,
wurden Protonen, die solche Übergänge zeigten, in einer neuen Verteilungsfunktion nicht
berücksichtigt. Um das Ergebnis einschätzen zu können, ist es notwendig, die gewählten
Bedingungen erneut zu beurteilen. So wird bei der Berechnung des pKB -Wertes nach Glei-
chung 6.8 zwar die Dichte über das Volumen implizit mit einbezogen, das System beﬁndet
sich aber gleichzeitig auf einer höheren Energiehyperﬂäche. Dadurch ist ein Übergang der
Protonen erleichtert, was sich in einem deutlich geringeren pKB -Wert äußern sollte. Ein
Tabelle 8.1: Berechnete pKB -Werte für die Deprotonierungsstufen des Ethylendiamins
Spezies RC [Å] P(RC) pKB (berechnet) pKB (expt. [119])
EDAH2+2 1,24 6, 1× 10−2 5,24 7,15
EDAH+ 1,22 4, 5× 10−2 3,04 4,07
weiterer Unterschied zu den bereits diskutierten Aminen war die Bestimmung des Radius
RC , welcher festlegt, ob das Proton dem Wasser oder dem Amin zuzurechnen ist. Für die
einfach protonierte Form zeigten die Cluster-Rechnungen einen identischen Radius von 1,22
Å, während für die zweifach protonierte Form ein Wert von 1,24 Å bestimmt wurde. Mit
diesem Wert ist die größte Unsicherheit der Berechnung verbunden, da er sich entscheidend
von allen anderen unterscheidet. Die berechneten pKB -Werte (Tab. 8.1) bestätigen die ge-
troﬀenen Aussagen. Während für die einfach protonierte Form die Abweichung etwa eine
pK-Einheit beträgt, zeigt der Wert für die diprotonierte Form eine Abweichung von fast
zwei pK-Einheiten. Zusammenfassend lässt sich sagen, dass die Methode durchaus geeignet
ist auch mehrfach protonierbare Moleküle zu untersuchen, die Bedingungen aber besser als
im vorliegenden Fall an reale Verhältnisse angepasst werden müssen.
Kapitel 9
Zusammenfassung und Ausblick
Im Rahmen dieser Arbeit wurde das Hydratationsverhalten von alkylsubstituierten Ami-
nen und deren korrespondierenden Ammoniumionen mit Hilfe von Car-Parrinello-Molekül-
dynamik Simulationen untersucht. Dabei konnten Fragestellungen hinsichtlich der Koordi-
nationszahlen, des Lösungsmittelaustausches und der molekülspeziﬁschen pKA-Werte be-
antwortet werden. Es wurden Aussagen zum Zusammenhang von Hydratationsverhaltens
und anormaler Basizitätsreihenfolge der Amine getroﬀen und es konnte die Anwendbarkeit
der gewählten Bedingungen auf Systeme mit mehreren Aminfunktionalitäten geprüft wer-
den.
Im ersten Teil der Arbeit stand die Entwicklung eines Ansatzes zur zeitabhängigen Be-
schreibung der Hydratation im Mittelpunkt. Dazu wurden alle methylsubstituierten Ami-
ne und deren korrespondierenden Ammoniumionen in wässriger Lösung simuliert und die
Bedingungen so verändert, das die erhaltenen Ergebnisse experimentell bekannte Eigen-
schaften reproduzieren. Hauptaufgabe war dabei, die Unterschiede in der Hydratation zwi-
schen freiem Amin und protonierter Spezies zu charakterisieren. Ein weiterer Aspekt war
die Analyse der Wasseraustauschmechanismen innerhalb der ersten Hydratationssphäre.
Aus den erhaltenen Ergebnissen sollte im zweiten Teil der Arbeit die pKA- bzw. pKB -Wert
Berechnung erfolgen, wobei auf Grundlage der erhaltenen Verteilungsfunktionen und aus
DFT-Rechnungen Parameter bestimmt werden konnten, welche die anormale Reihenfolge
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der Aminbasizitäten wiedergeben können. Eine Übertragung der Ansätze und Parame-
ter auf ethylsubstituierte Amine bzw. auf das Ethylendiamin bildet den Abschluss dieser
Arbeit.
Hydratationsverhalten
Für die Berechnung des Hydratationsverhaltens wurden Lösungsmittelboxen mit einer zen-
tralen Anordnung des zu untersuchenden Moleküls erstellt. Um dimensionsabhängige Ef-
fekte ausschließen zu können, wurden kraftfeldbasierte Moleküldynamikrechnungen durch-
geführt, aus denen die Größe der Hydratationssphären abgeschätzt werden konnte. Die
Seitenlängen der Boxen wurden für die CPMD-Rechnung so gewählt, dass sie eine mögliche
zweite Hydratationssphäre der Amine bzw. Ammoniumionen vollständig erfassen können.
Für die so erstellten Systeme wurden Verteilungsfunktionen innerhalb des wässrigen Sys-
tems berechnet und es konnte nachgewiesen werden, dass die gewählten Bedingungen die
Eigenschaften von reinem Wasser reproduzieren.
Die Simulation des hydratisierten Ammoniumions zeigte in Übereinstimmung mit der Lite-
ratur eine stabile Hydratationssphäre, bei der die umgebenden Wassermoleküle in Richtung
der NH-Bindungen lokalisiert sind. Dabei bilden diese Wassermoleküle einen langlebigen
Käﬁg, der durch Wasserstoﬀbrückenbindungen zwischen dem Ammoniumion und Wasser
stabilisiert wird. Zusätzlich konnte ein weiteres Wassermolekül in der ersten Hydratationss-
phäre beobachtet werden, welches nur schwach mit dem Ammoniumion in Wechselwirkung
steht und daher wesentlich mobiler ist. Die Ermittlung der Aufenthaltszeiten zeigte eben-
falls zwei verschiedene Arten von Wassermolekülen in der ersten Hydratationssphäre des
Ammoniumions und bestätigte damit die Schlussfolgerungen aus den Verteilungsfunktio-
nen. Es konnte weiterhin in verschiedenen Simulationen ein Wasseraustausch der stabil
gebunden Wassermoleküle beobachtet werden. Dabei verläuft der Austausch stets über die
Bildung einer gegabelten Wasserstoﬀbrückenbindung. Das austauschende Molekül dringt
dabei in die Hydratationssphäre ein, und verändert deren Struktur soweit, dass meistens
ein weiteres Wassermolekül mit dem Ammoniumion in Wechselwirkung tritt. Nach der
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Bildung der gegabelten Wasserstoﬀbrückenbindung(-en) bleibt diese Struktur etwa 800 fs
stabil, bevor eines der beteiligten Wassermoleküle die Hydratationssphäre verlässt und die
Struktur des Ausgangszustandes (mit mindestens einem anderen Wassermolekül) wieder
hergestellt ist.
Die Berechung der Hydratation des Ammoniaks zeigt erwartungsgemäß deutliche Unter-
schiede im Vergleich mit den Ergebnissen für das Ammoniumion. So kann in der nächsten
Umgebung des Ammoniaks nur ein Wassermolekül beobachtet werden, welches mit dem
Ammoniak in Wechselwirkung steht. Dabei bildet sich eine Wasserstoﬀbrückenbindung
zwischen dem freien Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms und einem Wasserstoﬀatom des
Wassermoleküls. Diese Wechselwirkung ist sehr stark und es kann im Simulationszeitraum
kein Austausch des so gebundenen Wassermoleküls beobachtet werden. Im Gegensatz dazu
sind die Wechselwirkungen der Ammoniakwasserstoﬀatome mit dem umgebenden Wasser
schwach. Die Berechnung einer räumlichen Verteilung des Wassers um den Ammoniak zeigt
daher keine bevorzugte Struktur. Ein weiterer entscheidender Unterschied ist die berech-
nete Koordinationszahl des Ammoniaks. Sie ist mit 6,8 deutlich größer als der berechnete
Wert für das Ammoniumion (5,4). Damit wird das Ammoniak im Vergleich zu anderen
Aminen deutlich stabilisiert.
Die Ergebnisse für das Methylamin zeigen große Ähnlichkeiten zum Ammoniak. In Analo-
gie zum Ammoniak bildet das freie Elektronenpaar des Stickstoﬀatoms eine starke Wasser-
stoﬀbrückenbindung mit einem Wassermolekül, während die Wechselwirkungen über die
Aminwasserstoﬀatome nur schwach sind. In der räumlichen Verteilung ﬁndet man daher
neben dem einen stark lokalisierten Wassermolekül nur eine unstrukturierte erste Hydra-
tationssphäre des Methylamins. Es zeigt sich, dass das Methylamin im Durchschnitt statt
von 3 lediglich von 2,3 Wassermolekülen umgeben ist. In energetischer Hinsicht lässt sich
daraus schlussfolgern, dass das Methylamin deutlich schlechter hydratisiert wird als der
Ammoniak.
Die berechnete Struktur der Hydratationssphäre des Methylammoniumions zeigt einen
Käﬁg aus drei Wassermolekülen. Diese Wassermoleküle sind über Wasserstoﬀbrückenbin-
dungen an die Ammoniumgruppe gebunden und dadurch stark lokalisiert. Vergleichbar mit
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dem Ammoniumion ist ein zusätzliches mobileres Wassermolekül zu beobachten, welches
an unterschiedlichen Stellen in die Hydratationssphäre eintritt und dabei an einem Was-
seraustausch beteiligt sein kann. Die Analyse des Wasseraustausches am Methylammoniu-
mion zeigte die Bildung einer einzelnen gegabelten Wasserstoﬀbrückenbindung, wobei das
ausgetauschte Wassermolekül bereits nach 400 fs die Hydratationssphäre verließ. Überein-
stimmend mit dieser Beobachtung sind die ermittelten Aufenthaltszeiten beim Methylam-
moniumion kürzer als beim Ammoniumion. Wechselwirkungen zwischen Wassermolekülen
und der Methylgruppe konnten nicht beobachtet werden.
Die Modellierung des Dimethylamins und der entsprechenden protonierten Form zeigte
einen fortlaufenden Trend des Hydratationsverhaltens. Dabei bildete das Amin wiederum
eine starke Wasserstoﬀbrückenbindung über das freie Elektronenpaar aus, während die
Wechselwirkung über das Aminwasserstoﬀatom nur sehr schwach war. Auch die Struktur
der Hydratationssphäre des Dimethylammoniumions ist mit den anderen Ammoniumionen
vergleichbar. So bilden zwei Wassermoleküle starke Wechselwirkungen mit der Ammoni-
umgruppe und ein drittes Wassermoleküle dringt zeitweise in die Hydratationssphäre des
Dimethylammoniumions mit ein. Trotz der Simulationszeit von 10 ps konnte beim Dime-
thylammoniumion keine Wasseraustausch beobachtet werden.
Die Ergebnisse für Trimethylamin und Trimethylammonium zeigen kaum Unterschiede. So
ﬁndet man jeweils eine starke Wechselwirkung des Amins bzw. der Ammoniumgruppe mit
einem Wassermolekül, wobei der Abstand zwischen Stickstoﬀatom und Wasser für das freie
Amin geringfügig kürzer ist. Ein Wasseraustausch war weder für Trimethylamin noch für
die protonierte Form zu beobachten.
Die Berechnung der ethylsubstituierten Spezies gelang nur teilweise, da die Ausdehnung
dieser Teilchen eine deutlich größere Simulationsbox erfordert und dieses unmittelbar mit
der zur Verfügung stehenden Rechenkapazität in Zusammenhang steht. Es konnten je-
doch auch für das Ethylamin und das korrespondierende Ethylammoniumion Ergebnisse
gewonnen werden, welche einen deutlichen Hinweis auf die Übertragbarkeit der Methode
auf alkylsubstituierte Amine bei geeigneter Systemgröße geben. Das ermittelte Hydrata-
tionsverhaltens zeigt eine erwartungsgemäß starke Ähnlichkeit von Ethyl- und Methylamin
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bzw. der jeweils protonierten Spezies, wobei die gefundenen Abweichungen im Rahmen der
statistischen Genauigkeit liegen.
Bei der Übertragung des Verfahrens auf das Ethylendiamin als Beispielsubstanz für Mole-
küle mit mehreren Aminfunktionen traten Unterschiede zwischen den gewählten Simula-
tionsbedingungen und experimentell bekannten auf. Es konnten zwar trotz dieser Abwei-
chungen Ergebnisse für die Hydratation gewonnen werden, einen exakten Vergleich lassen
die Werte jedoch nicht zu. In Hinblick auf die Genauigkeit der Methode muss erwähnt wer-
den, dass für Systeme bei denen sich die Hydratationssphären verschiedener Amin- bzw.
Ammoniumfunktionen beeinträchtigen könnten, längere Simulationszeiten oder mehrere
Simulationen mit unterschiedlichen Ausgangskonﬁgurationen verwendet werden sollten.
Berechnung der pKB-Werte
Die Berechnung der pKB -Werte für die untersuchten Systeme war ein weiterer Bestandteil
der Arbeit. Dazu wurde ein statistischer Ansatz zur Ermittlung der freien Energie ge-
nutzt. Bei diesem Ansatz werden Mittelwerte von Verteilungsfunktionen benutzt, so dass
die zu erwartende Genauigkeit eng mit der Simulationszeit verknüpft ist. Auf Grundlage
von Strukturoptimierungen an Ammoniumionen, die mit wenigen Wassermolekülen umge-
ben waren, konnten unter Variation der NH-Bindungslängen Energiegradienten ermittelt
werden, die eine Aussage über die möglichen Übergangszustände bei der Deprotonierung
liefern. So wurde als gute Näherung des Übergangszustandes für alle Methylammoniu-
mionen eine NH-Bindungslänge von 1,22 Å berechnet. Beim Ethylammoniumion und dem
zweifach protonierten Ethylendiamin sind diese Bindungslängen verschieden (1,21 bzw.
1,24 Å).
Aus den ermittelten NH-Bindungslängen ist die Wahrscheinlichkeit der Deprotonierung
für alle Ammoniumionen berechnet worden, wobei Simulationen, bei denen ein spontaner
Protonenübergang auftrat, keine Berücksichtigung fanden. Die Ergebnisse der methylsub-
stituierten Amine zeigen eine gute Übereinstimmung mit den experimentellen Werten mit
einer Abweichung von maximal +0,3 pK-Einheiten. Diese Abweichung entspricht in etwa
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1,5 kJ/mol, was für theoretische Arbeiten einen sehr kleinen Fehler darstellt. Auf Grund
der gewählten Bedingungen beim Ammoniumion und der möglichen Genauigkeit der be-
rechneten Verteilungsfunktion wurde die Wahrscheinlichkeit für die Deprotonierung dieses
Moleküls unterschätzt. Dadurch ist der entsprechende pKB -Wert kleiner als der experimen-
tell ermittelte Wert.
Auch die Berechnung des pKB -Wertes für das Ethylammoniumion zeigt eine Abweichung,
wobei der experimentell ermittelte Wert wiederum größer ist. Dieser Fehler lässt sich auf
die verwendeten Bindungslängen des Übergangszustandes zurückführen und ist mit einer
Größe von -0,4 pK-Einheiten immer noch als sehr gut einzuschätzen.
Starke Abweichungen entstehen dagegen bei der Modellierung des Ethylendiamins. Dabei
ist die Hauptursache dieses Fehlers in der wesentlich größeren Dichte des simulierten Sys-
tems zu ﬁnden, da diese die Eigenschaften der Lösung deutlich beeinﬂusst. So wird die De-
protonierung wesentlich erleichtert, was bereits an einigen spontanen Protonenübergangen
sichtbar ist. Es können zwei unterschiedliche pKB -Werte für das Ethylendiamin ermittelt
werden, welche einen entsprechenden Trend durch die Zunahme des Wertes zeigen. Die
auftretenden Abweichungen liegen jedoch weit über den Fehlern der bereits diskutierten
Systeme.
Abschließend kann gesagt werden, dass die angewandte Methode in der Lage ist, das Hy-
dratationsverhalten und die Deprotonierungseigenschaften von Aminen zu beschreiben.
Auftretende Abweichungen zu experimentellen Werten sind oftmals durch die statistische
Sicherheit der Ermittlung von Verteilungsfunktionen verursacht und lassen sich durch län-
gere Simulationszeiten oder unterschiedliche Startkonﬁgurationen bei gleichen Bedingun-
gen verringern. Eine Übertragbarkeit auf andere Amine lässt sich vorhersagen und könnte
Ziel weiterer Arbeiten sein.
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